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1. Chemisches Gleichgewicht

A. Einfihrung und Wiederholung

Nachdem Sie im Lehrbrief 1 gelernt haben, die chemischen Reaktionen
vom Standpunkt der in den Elektronenhiillen ablaufenden Ver-
dnderungen zu betrachten, werden Sie in diesem Kapitel erfabren, in
welcher Weise der Ablauf chemischer Reaktionen von den duBeren
Bedingungen abhéngig ist.

Zum Verstdndnis des neuen Lehrstoffs miissen Sie Klarheit besitzen
iiber die bei chemischen Reaktionen auftretenden Volumenverhéalt-
nisse und Energieumsetzungen (vgl. Lbr. 1).

Da es sich bei den fiir die folgenden Kapitel gewéhiten Beispielen zum
Teil um Jonenreaktionen handelt, miissen Sie Ionengleichungen
verstehen und selbst aufstellen kénnen (vgl. Lbf. 1).

AuBerdem miissen Sie den Unterschied zwischen einem homogenen
und einem heterogenen Gemenge kennen.

B. Stoffvermittlung
1.1. Umkehrbarkeit chemischer Reaktionen

Wir sind im Lehrbrief 1 zundchst von der Annahme ausgegangen, daf}
chemische Reaktionen in einer bestimmten Richtung verlaufen: Aus
den Ausgangsstoffen werden im Verlauf der Reaktion die End-
produkte gebildet. Ein Richtungspfeil verbindet die beiden Seiten
der chemischen Gleichung und sagt Thnen damit eindeutig, welches
die Ausgangs- und welches die Endstoffe der Reaktion sind.

Bei der Behandlung der elektrolytischen Dissoziation haben wir aber
bereits angedeutet, daB chemische Reaktionen umkehrbar sind. Wir
wollen das jetzt in einem Versuch zeigen.

Versuch 1-1

Wir erhitzen in einem Reagenzglas, das durch einen Gummischlauch
mit einer Gasmefglocke verbunden ist, Magnesiumkarbonat. Nach
kurzer Zeit zeigt das Absinken des Wasserspiegels in der GasmefBglocke
an, dafl beim Erhitzen des Magnesiumkarbonats ein Gas entstanden
ist. Es handelt sich um Kohlendioxid:

MgCOs — MgO -+ CO2 (1-1a)
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Lassen wir das Reagenzglas erkalten, so steigt der Wasserspiegel in der
GasmeBglocke wieder an, da sich das Kohlendioxid mit dem Magne-
siumoxid zu Magnesiumkarbonat umsetzt:

MgO + COz -~ MgCOs (1-1b)

Bei der Reaktion (1-1b) handelt es sich um eine Umkehrung der
Reaktion (1-1a). Wir konnen beide Vorginge in einer Gleichung zu-
sammentfassen :

MgCOs 2> MgO + CO: 1-1)

karbonat

Magne- i&3s00, Gasmeliglocke
7 Kohlendioxid

oxid

MgO+C0,~=MgCO,

Bild 1-2. Bildung von Magnesiumkarbonat

/
Je nach den duBeren Bedingungen, in diesem Falle der Temperatur,
verlduft die in Gleichung (1-1) wiedergegebene chemische Reaktion
entweder nach rechts oder nach links.
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Wenn gasformiges Kohlendioxid unter Druck in Wasser eingeleitet
wird (Herstellen von Selterswasser), so spielt sich neben dem physika-
lischen Vorgang des Losens auch ein chemischer Vorgang ab. Ein ge-
ringer Teil des Kohlendioxids bildet mit dem Wasser Kohlenséaure,
die sich durch eine — allerdings schwache — Rotfirbung von Lackmus-
. papier nachweisen 1aft: *

CO: + H20 - H2COs (1-2a)

Andererseits wissen Sie, dal die Kohlensdure wenig stabil ist und beim
Offnen einer Seltersflasche und noch stirker beim Erwirmen von
Selterswasser in Kohlendioxid und Wasser zerfallt :

H>CO; - CO:2 -|— H-20 (1-2b)

Auch diese beiden Gleichungen lassen sich zu einer Gleichung zusam-
. menfassen: /

COz + Hz0 2 HaC0s )

Wie Sie bereits im Lehrbrief 1 erfuhren, sind auch die Dissoziations-
reaktionen umkehrbar. In konzentrierter Schwefelsdure liegen nur
Molekiile und keine Ionen vor. Wird konzentrierte Schwefelsdure durch
vorsichtiges Eingieflen in kaltes Wasser verdiinnt, so dissoziieren die
Molekiile :

HaS04 — 2 Ht 4 S042- (1-3a)
Mit steigender Verdiinnung nimmt bekanntlich der Anteil der
dissoziierten Molekiile zu (vgl. Lbr. 1). Die Reaktion verlduft dabei in
der durch die Gleichung (1-3a) angegebenen Richtung.
Wird jedoch einer verdiinnten Schwefelsdurelosung durch Verdampfen
Wasser entzogen, so nimmt die Konzentration zu und gleichzeitig der
Anteil der dissoziierten Molekiile ab. Die Ionen treten in zunehmendem
Mage zu undissoziierten Molekiilen zusammen:

2 H+ + 8042~ - HS0,4 (1-3b)
Die Reaktion nimmt also jetzt den umgekehrten Verlauf.

Wir konnen auch hier beide Reaktionen zu einer Gleichung zusammen-
fassen:

H:S04 2> 2 H + S04~ (1-3)

Diese drei Beispiele sollen gentigen. Im allgemeinen gibt es zu jeder
Reaktion eine Gegenreaktion :

Chemische Reaktionen sind im Prinzip umkehrbar.

Es erhebt sich nun die Frage, welche Faktoren dafiir mafgebend sind,
ob eine Reaktion in der einen oder in der anderen Richtung verlduft.
In unseren drei Beispielen war das abhingig von der Temperatur
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(Gleichung 1-1), vom Druck (Gleichung 1-2) und von der Konzentra-
tion (Gleichung 1-3).

Allgemein 148t sich sagen:

Die Richtung, in der eine chemische Reaktion verliduft, hiingt von
den duberen Bedingungen ab.

Es sei schon an dieser Stelle gesagt, dal eine betrichtliche Anzahl von
Reaktionen praktisch nur in einer Richtung ablauft, da fiir den
Ablauf in der entgegengesetzten Richtung extreme Reaktionsbedin-
gungen noétig wiren. Hierzu gehort z. B. die bekannte Umsetzung von
Eisen und Schwefel zu Eisen(IT)-sulfid:

Fe + S — FeS

Das Eisen(II)-sulfid 1afit sich praktisch nur auf dem Umweg iber an-
dere Verbindungen wieder in Schwefel und Eisen zerlegen.

Zusammentfassend kénnen wir feststellen, daBl der Ablauf einer chemi-
schen Reaktion nur dann richtig eingeschéitzt werden kann, wenn die
duBeren Bedingungen beriicksichtigt werden. Hier ist das Gesetz der
Dialektik vom allseitigen Zusammenhang der Dinge und Er-
scheinungen wirksam (vgl. Lehrmaterial Marxismus-Leninismus,
Thema: Der dialektische und historische Materialismus).

1.2. Das chemische Gleichgewicht

Fiir unsere weiteren Betrachtungen wéhlen wir eine wirtschaftlich
auBerordentlich wichtige Reaktion als Beispiel, die Synthese des
Ammoniaks aus den Elementen:

Ns 4 3 Hs - 2 NH; (1-4a)
Diese Reaktion lduft nur unter bestimmten Bedingungen ab, auf die
wir im néchsten Abschnitt eingehen werden.
Die Ammoniaksynthese ist unsere wichtigste Quelle fiir die Gewinnung
von Stickstoffdiingemitteln und anderen Stickstoffverbindungen. Sie
wird in unserer Republik im VEB Leunawerke ,,Walter Ulbricht‘
durchgefiihrt. :

Auch hier handelt es sich um eine umkehrbare Reaktion. Bei hohen
Temperaturen zerfillt das Ammoniak wieder in seine Elemente:

2NH3 - N2 + 3 Hs (1-4b)
Wenn wir beide Reaktionen zusammentassen, erhalten wir:
Hinreaktion

Ne+3H:—— — 2NH, (1-4)

Riickreaktion




Die durch den nach rechts gerichteten Pfeil wiedergegebene Reaktion
wird als Hinreaktion, die durch den nach links gerichteten Pfeil
wiedergegebene als Riickreaktion bezeichnet.

Hin- und Rickreaktion laufen nicht unabhéngig voneinander ab,
sondern stehen in engem Zusammenhang.

Wir wollen uns das an einem Gemisch aus einem Raumteil Stickstoff
und drei Raumteilen Wasserstoff vergegenwértigen, das sich'in einem
abgeschlossenen Reaktionsraum befindet. In diesem Gasgemisch setzen
sich stindig Wasserstoffmolekiile und Stickstoffmolekiile zu Ammo-
niakmolekiilen um ' (Hinreaktion: Bildung von Ammoniak). Sobald
aber die ersten Ammoniakmolekiile entstanden sind, beginnen sxolche
Molekiile in Stickstoffmolekiile und Wasserstoffmolekiile zu zerfallen
(Riickreaktion: Zerfall von Ammoniak).

Der Hinreaktion wirkt also die Riickreaktion entgegen. Daher kann
sich das Gemisch von Stickstoff und Wasserstoff (Bild 1-3. Ausgangs-
zustand A4) auch niemals restlos zu Ammoniak (Bild 1-3, Zustand B)
umsetzen, sondern es entsteht in jedem Falle ein Gasgemisch, das neben
Ammoniak auch noch Stickstoff und Wasserstoff enthilt (Bild 1-3,
Zustand G).

A G 8
[ o o]
Hz 8ildung M’ Hz N Ha Zerfall N Hg

Nz von NH; von NH3

Bild 1-3. Der Gleichgewichtszustand G des Ammoniakgleichgewichts
N3 + 3 He & 2 NHj stellt sich sowohl vom Ausgangszustand A (Stickstoff-
Wasserstoff-Gemisch) als auch vom Ausgangszustand B (Ammoniak) her ein.

Untersuchungen haben ergeben, daf} in diesem Gemisch (G) bei einer
Temperatur von 400 °C und einem Druck von 200 at — das sind
Bedingungen, die fir die grofitechnische Ammoniaksynthese in Be-
tracht kommen — 36 Vol.-% Ammoniak neben 64 Vol.-Y; Stickstoff
und Wasserstoff vorliegen.

Im Bild 1-4 wird der Verlauf der Reaktion dargestellt.

Zu Beginn der Reaktion, Zeitpunkt ¢ 4, sind 100 Vol.-%, des Ausgangs-
gemisches (A4) von Stickstoff und Wasserstoff (im Verhaltnis 1: 3) vor-
handen. Wihrend der Reaktion nimmt der Anteil des Stickstoff-Was-
serstoff-Gemisches im gleichen MaBle ab, wie der Anteil des Ammoniaks
zunimmt. Zum Zeitpunkt t¢ ist — bei 400 “C und 200 at — ein Ge-
misch aus 36 Vol.-%, Ammoniak und 64 Vol.-%, Stickstoff und Wasser-
stoff vorhanden. Wie das Diagramm zeigt, dndert sich nach dem Zeit-
punkt {¢ diese Zusammensetzung nicht mehr, solange Druck und Tem-
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Bild 1-4. Ammoniakgleichgewicht bei 400 °C und 200 at
(Ausgangszustand A: Stickstoff-Wasserstoff-Gemisch)

peratur unverdndert bleiben. Die Reaktion ist also offenbar zum Zeit-
punkt ¢¢ zum Stillstand gekommen.
Das erscheint aber nur nach auBen so. In Wirklichkeit herrscht in dem
Gasgemisch keine Ruhe. Die Bildung von Ammoniak (Hinreaktion)
und der Zerfall von Ammoniak (Riickreaktion) laufen weiterhin ab. -
Inder Anzahlderin der Sekunde entstehenden Ammoniakmolekiile haben
wir ein Maf fir die Reaktionsgeschwindigkeit der Hinreak-
tion,in der Anzahl der in der Sekunde zerfallenden Ammoniakmolekiile
dagegen ein Map fiir die Reaktionsgeschwindigkeit der Riick-
reaktion.

Als Reaktionsgeschwindigkeit gilt allgemein der in der Zeiteinheit

erzielte Stoffumsatz.
Wie wir bereits betonten, setzt die Riickreaktion schon ein, sobald die
ersten Ammoniakmolekiile gebildet wurden. Da anfangs sehr viele
Stickstoff- und Wasserstoffmolekiile, aber sehr wenig Ammoniakmolekiile
zur Verfiigung stehen, ist zunéchst die Geschwindigkeit der Hinreak-
tion viel grofer als die Geschwindigkeit der Riickreaktion. Durchdenken
Sie das griimdlich! Das hat zur Folge, daB der Anteil des Stickstoff-
Wasserstoff-Gemischs immer geringer und der Anteil des Ammoniaks
immer groBer wird (vgl. Bild 1-4). Dadurch stehen immer mehr Am-
moniakmolekiile fiir einen Zerfall zur Verfiigung, so dafl die Geschwin-
digkeit der Riickreaktion zunimmt. Andererseits stehen immer
weniger Stickstoff- und Wasserstoffmolekiile fiir die Bildung von
Ammoniak zur Verfiigung, so dal die Geschwindigkeit der Hin.
reaktion abnimmt.
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Der Verlauf der Kurven in Bild 1-4 zeigt, daB die Ammoniakbildung
zunéchst rasch erfolgt und dann immer langsamer wird. Das beruht
darauf, daBl wihrend des Gesamtablaufs die Geschwindigkeit der Hin-
reaktion (Bildung des Ammoniaks) stindig abnimmt, wihrend die Ge-
schwindigkeit der Riickreaktion (Zerfall des Ammoniaks) sténdig zu-
nimmt. Betrachten Sie daraufhin genaw den Verlauf der Kurven im
Bild 1-4!

Wenn die Geschwindigkeit der Hinreaktion stindig abnimmt und die
Geschwindigkeit der Riickreaktion stindig zunimmt, muB schlieBlich
ein Zeitpunkt (t¢) erreicht werden, in dem die Geschwindigkeit der
Riickreaktion gleich der Geschwindigkeit der Hinreaktion ist. Dann
zerfallen in der Sekunde ebenso viele Ammoniakmolekiile wie gebildet
werden. Die Zusammensetzung des Gasgemisches dndert sich dann
nicht mehr (vgl. Bild 1-4).

Pa Hin- und Riickreaktion einander die Waage halten, ist der Reak-
tionsablauf nach auBlen zum Stillstand gekommen. Dieser Zustand
wird als Gleichgewichtszustand bezeichnet. Im Bild 1-4 ist ¢¢
der Zeitpunkt, zu dem der Gleichgewichtszustand erreicht wird.

Da Hin- und Riickreaktion auch weiterhin ablaufen, handelt es sich
hier um ein dynamisches Gleichgewicht, im Gegensatz zum statischen
Gleichgewicht, wie es beispielsweise von gleichméaBig belasteten Waag-
schalen bekannt ist.

Das chemische Gleichgewicht ist ein dynamisches Gleichgewicht.

Das von der Gleichung
N2 + 3 Ha2 2 NH;s

wiedergegebene chemische System wirdals Ammoniakgleichgewicht
bezeichnet.

Das Verhiltnis, in dem die auf den beiden Seiten der Gleichung stehen-
den Stoffe vorliegen, wird als Lage des Gleichgewichtes bezeich-
net. Bei 400 °C und 200 at sind im Gleichgewichtszustand neben
36 Vol.-% Ammoniak noch 64 Vol.-9, Stickstoff und Wasserstoff
vorhanden. Das Gleichgewicht liegt also noch auf der Seite des Stick-
stoff-Wasserstoff-Gemischs, d. h. auf der linken Seite der Gleichung.
(Es muf in diesem Zusammenhang betont werden, daf} die Auffassung,
im Gleichgewichtszustand sei die Menge der Ausgangsstoffe gleich der
Menge der Endprodukte, falsch ist).

Derselbe Gleichgewichtszustand @ wird — glelche duBere Bedingungen
vorausgesetzt — auch erreicht, wenn wir vom Ammoniak ausgehen,
wenn also B der Ausgangszustand ist. Vergleichen Sie hierau Bild 1-3!
In diesem Falle zerfdallt Ammoniak so lange in die Elemente, bis in
dem Gasgemisch das gleiche Verhdltnis von Stickstoff und Wasser-
stoff einerseits und Ammoniak andererseits vorliegt, das wir bei glei-
chen dulleren Bedingungen vom Ausgangszustand 4 her erhielten. Von
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A ausgehend, lduft die Reaktion in Richtung auf B bis zum Gleich-
gewichtszustand @. Von B ausgehend, liuft die Reaktion in Richtung
auf 4 ebenfalls bis zum Gleichgewichtszustand G. Im Bild 1-5 wird
dargestellt, wie sich das Ammoniakgleichgewicht einstellt, wenn wir
vom Ammoniak ausgehen.

Vol~%
100 +

8 -
NH,
1 6% N, H

60 -

04 36% NHs

N, H,
20 - 2 M2

tg te t—>

Bild 1-5. Ammoniakgleichgewicht bei 400 °C und 200 at.
(Ausgangszustand B: Ammoniak)

Durch einen Vergleich der Bilder 1-4 und 1-5 konnen Sie feststellen,
dalB sich zum Zeitpunkt t¢ dasselbe Gleichgewicht eingestellt hat,
unabhéngig davon, ob der Ausgangszustand 4 (1009, Stickstoff und
W asserstoff) oder der Ansgangszustand B (1009, Ammoniak) vorlag.
Wihrend das Bild 1-5 nur von theoretischem Interesse ist, gibt
Bild 1-4 den Verlauf der technischen Ammoniaksynthese wieder.

Was hier am Beispiel der Ammoniaksynthese dargestellt wurde, gilt
im Prinzip fir alle chemischen Reaktionen:

Bei einem chemischen Vorgang laufen Hinreaktion und Riickre-
aktion gleichzeitig ab, wobei schlieBlich ein Gleichgewichtszustand
erreicht wird, bei dem der durch die Hinreaktion und der durch
die Riickreaktion verursachte Stoffumsatz gleich groB ist.

Allerdings gilt das in dieser allgemeinen Form nur fiir homogene
Reaktionen, d. h. fir Reaktionen, die innerhall) eines homogenen
Systems ablaufen. Es gibt zwei homogene Systeme: die Gasgemische
und die Losungen. Beide erscheinen als einheitliche Stoffe, obwohl es
sich um Gemenge handelt.
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Davon miissen wir die heterogenen Reaktionen unterscheiden, d. h.
die Reaktionen, die in heterogenen Systemen ablaufen. Um hetero-
gene Systeme handelt es sich stets dann, wenn die an der Reaktion beteilig-
ten Stoffe in verschiedenen Aggregatzustinden vorliegen, z.B. bei der
Verbrennung von Kohlenstoff zu Kohlendioxid:

C 4+ 0z - CO2

fest gasf. gasf.

Bei dieser Reaktion liegen eine feste Phase und eine gasfériige Phase vor.
Da sich Gase unbegrenzt mischen lassen, kann in cinem heterogenen S,
stets nur eine gastérmige Phase vorliegen. Dagegen kénnen mehrerc feste
und mehrere flilssige Phasen nebeneinander vorliegen.

Zwei feste Phasen liegen z. B. in einem Eisen-Schwefel-Gemenge vor. Nach
der Umsetzung zu Eisen(IT)-sulfid

Fe + 8 — FeS
handelt es sich nur noch um eine Phase.

Um zwel flissige Phasen handelt es sich, wenn zwei nicht miteinander
mischbare Flissigkeiten nebeneinander vorliegen. Dabei ist es gleichgiiltig,
ob die beiden fliisssigen Phasen durch cine Trennungsfliche voneinander
abgegrenzt sind (z. B. Olschicht anf Wasser) oder ob die cine in der anderen
fein verteilt vorliegt (Emulsion, z. B. bei der Milch: Fetttréptchen in
‘Wasser).

Wenn Sie diese Ausfithrungen aufmerksam gelesen haben, werden Sie jetzt
auch verstehen, welcher Inhalt hier dem Begriff Phase zukommt:

Phasen sind in sich homogene Bereiche eines heterogenen Systems, die
sich in ihren Eigenschaften deutlich voneinander unterscheiden und durch
scharfe Trennflichen (Phasengrenzflichen) voneinander abgegrenzt sind.
Homogene Systeme bestehen aus einer Phase, heterogene Systeme aus
zwei oder mehr Phasen. :

Auch bei den heterogenen Systemen liegen Gleichgewichte vor, jedoch sind
die Zusammenhénge hier komplizierter.

AbschlieBend sei folgendes nochmals betont:

Wenn Sie eine mit dem Doppelpfeil geschriebene Gleichung betrachten,
miissen Sie immer daran denken, dafi sich bei der von dieser Qleichuny
wiedergegebenen Umsetzung ein Gleichgewichtszustand einstellt, bei dem

Ausgangsstoffe und Endprodukte in einem ganz bestimmten — von den
duferen Bedingungen abhingigen — Verhdltnis nebeneinander vor-
liegen.

In welcher Weise die duBeren Bedingungen die Lage chemischer Gleich-
gewichte beeinflussen, werden Sie im nachsten Abschnitt erfahren.
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1.3. Die Verschiebung der Lage eines chemischen Gleichgewichts
Die Gleichgewichtslage hingt von drei Faktoren ab:

a) von dem Druck, unter dem die Reaktionsteilnehmer stehen,
b) von der Temperatur, bei der die Reaktion ablauft,

¢) vom Mengenverhaltnis (von den Konzentrationen) der an der
Reaktion beteiligten Stoffe.

In welcher Weise diese drei Faktoren die Lage des Gleichgewichts
beeinflussen, wird durch das Prinzip vom kleinsten Zwang
bestimmt :

Ubt man auf ein System, das sich im Gleichgewichtszustand be-
findet, durch Anderung der dulleren Bedingungen einen Zwang
aus, so verschiebt sich die Lage des Gleichgewichts derart, daf
der duBere Zwang vermindert wird.

Das System weicht dem #uBeren Zwang aus.

Es handelt sich hier um eine GesetzmaBigkeit, die von dem franzosi-
schen Chemiker Le Chatelier! und dem deutschen Physiker Braun?
in den achtziger Jahren des vorigen Jahrhunderts erkannt wurde und
daher auch als Prinzip von Le Chatelier und Braun bezeichnet wird.
Wir werden in den folgenden Beispielen dieses Prinzip heranziehen,
wenn wir den Einflu von Druck, Temperatur und Mengenverhiltnis
auf die Lage des Gleichgewichts betrachten.

1.3.1. Einflu8 des Druckes

Als Beispiel wihlen wir wieder die Synthese des Ammoniaks aus den
Elementen:
N: +3H: =2 NHa

Bei normalem Druck und normaler Temperatur liegt das Gleichgewicht
ganz auf der Seite des Stickstoff-Wasserstoff-Gemischs. Dies wird in der
vorstehenden Gleichung dadurch zum Ausdruck gebracht, da8 fiir die
Riickreaktion ein starker Pfeil verwendet wurde. Unter normalen
Bedingungen ist in einem Gemisch von Stickstoff und Wasserstoff
praktisch gar kein Ammoniak enthalten.

Die experimentellen Untersuchungen haben gezeigt, daBl mit zuneh-
mendem Druck das Gleichgewicht dieser Reaktion immer mehr auf die
rechte Seite der Gleichung, d. h. zugunsten des Ammoniaks, verscho-
ben wird. Aus Tafel 1-1 entnehmen Sie, wie mit steigendem Druck der
Anteil des Ammoniaks in einem im Gleichgewicht befindlichen Gas-
gemisch von Stickstoff, Wasserstoff und Ammoniak zunimmt.

1 H.L.Le Chatelier (1850 bis 1936), Professor der Chemie in Paris.
2 K. F. Braun (1850 bis 1918), Professor der Physik, zuletzt in Strafburg.
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Tafel 1-1
Ammoniakanteile im Gleichgewicht mit Stickstoff und Wasserstoff

in Abhingigkeit vom Druck bei einer konstanten Temperatur
von 400 °C

Druck Ammoniakanteil im Gasgemisch
lat 0,4 Vol.-9,
100 at 26 Vol.-%
200 at 36 Vol.-9%
300 at 46 Vol.-9%
600 at 66 Vol.-%
1000 at 80 Vol.-%

Diese experimentell ermittelten Tatsachen lassen sich mit Hilfe des
Prinzips vom kleinsten Zwang erkliren. Dazu miissen wir ermitteln,
welche Volumenverhiltnisse bei dieser Reaktion auftreten. Nach dem
Gesetz von Avogadro (vgl. Lbr. 1) nimmt ein Mol eines jeden Gases
unter gleichen Bedingungen das gleiche Volumen ein. Danach entstehen
aus einem Raumteil Stickstoff und drei Raumteilen Wasserstoff zwei
Raumteile Ammoniak :

Ne [+ ] He | Hy Hs

N

NH; NH3

4 Raumteile 2 Raumteile

Die Ausgangsstoffe nehmen also insgesamt vier Raumteile, das Reak-
tionsprodukt nimmt dagegen nur zwei Raumteile ein. Die Reaktion
verlduft von links nach rechts unter Volumenverminderung.

Nach dem Prinzip des kleinsten Zwanges wird bei einer Erhéhung des
Druckes diejenige Reaktion begiinstigt, die unter Volumenverminde-
rung ablauft, also bei unserem Beispiel die Hinreaktion, die Bildung von
Ammoniak. Das System Stickstoff-Wasserstoff-Ammoniak weicht
dem Zwang (Druckerhéhung) aus, indem ein Stoff mit kleinerem Vo-
lumen (Ammoniak) gebildet wird.

Die Riickreaktion, der Zerfall des Ammoniaks, wird durch die Druck-
erhéhung gehemmt, weil diese Reaktion unter VolumenvergroBerung
ablauft und damit der duBere Zwang noch vergréfert wiirde.
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Durch Druckerhéhung wird also die Lage des chemischen Gleichge-
wichts nach der Seite des Ammoniaks verschoben. Um bei der Ammo-
niaksynthese eine hohe Ausbeute zu erhalten, mufl demnach ein mog-
lichst hoher Druck angewendet werden. In der Technik wird mit
mindestens 200 at gearbeitet.
Ubereinstimmend mit dem Prinzip vom kleinsten Zwang kénnen wir
sagen:

Die Gleichgewichtslage einer chemischen Reaktion wird durch

Anderung des Druckes verschoben, wenn das Volumen der
Reaktionsprodukte von dem der Ausgangsstoffe verschieden ist.

Durch Druckerhéhung wird das Gleichgewicht nach der Seite der
Stoffe mit dem geringeren Volumen, durch Druckerniedrigung
nach der Seite der Stoffe mit dem groBeren Volumen verschoben.

Bs gibt auch Reaktionen, auf die die Verdnderung des Druckes keinen
EinfluB hat. Jodwasserstoff HJ, ein dem Chlorwasserstoff dhnliches farb-
loses Gas, zer.dllt beim Erwédrmen nach der Gleichung

2HJ — Hp + J2
in Wasserstoff und Joddampf.

Aus zwei Raumteilen des Ausgangsstoffes (HJ) entstehen hier zwei Raum-
teile der Endprodukte (Hp, Jz).

HT HI | - He | +] J2

2 Raumteile 2 Raumteile

Das Gesamtvolumen bleibt also bei dieser Reaktion unverdndert, und
daher kann sie durch Veriinderung des Druckes nicht beeinflult werden.

1.3.2. EinfluB der Temperatur

Auch fiir den EinfluB der Temperatur auf die Lage eines chemischen
Gleichgewichts kénnen wir die Ammoniaksynthese als Beispiel wihlen.
Wir miissen hierzu zunichst die thermochemische Gleichung (vgl.
Lbr. 1) niederschreiben:

Ne + 3 Ho = 2 NH; + 22 keal

Aus der Gleichung ist abzulesen, dal} es sich bei der Bildung des Am-
moniaks um eine exotherme Reaktion handelt, wihrend die Spaltung
des Ammoniaks in Stickstoff und Wasserstoff endotherm, d. h. unter
Aufnahme von Wéirmeenergie, verlauft. In Tafel 1-2 wurden einige
Werte zusammengestellt, die zeigen, wie der Ammoniakanteil im Gas-
gemisch von der Temperatur beeinflufit wird.
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Tafel 1-2
Ammoniakanteile im Gleichgewicht mit Stickstoff und Wasserstoff
in Abhéngigkeit von der Temperatur bei einem konstanten Druck
von 200 at

Temperatur | Ammoniakanteil im Gasgemisch
. 300 °C 63 Vol.-9, ‘
| 400°C 36 Vol.- % l
500 °C | 18 Vol.- % ‘
600 °C | 8 Vol.-% i
| 700 °C ‘l 4 Vol.- 9, j

Sie erkennen, daf sich bei Temperaturerhohung das Gleichgewicht
nach der Seite des Zerfalls verschiebt, da hierbei Wiarme verbraucht
wird.

Um eine hohe Ausbeute an Ammoniak zu erhalten, muB} also bei mog-
lichst niedrigen Temperaturen gearbeitet werden. In der Technik kann
man allerdings kaum unter 400 °C herabgehen, da sonst die Umsetzung
zu langsam abléduft. Wir werden darauf noch zuriickkommen.

Da samtliche chemische Reaktionen mit Energieumsetzungen verbun-
den sind, iibt die Temperatur auf alle chemischen Reaktionen einen
derartigen Einfluf aus. Wir kénnen daher allgemein sagen:

Bei Erhéhung der Temperatur wird ein chemisches Gleichgewicht
nach der Seite der Stoffe verschoben, zu deren Bildung Wirme-
energie verbraucht wird. Die endotherme Reaktion wird begiin-
stigt.

Bei Erniedrigung der Temperatur verlagert sich das Gleichgewicht
nach der Seite der Stoffe, bei deren Entstehung Wirmeenergie
frei wird. Die exotherme Reaktion wird begiinstigt.

Wir wollen das auf eine weitere Gleichgewichtsreaktion anwenden, auf
die fur die Schwefelsauregewinnung wichtige Synthese des Schwefel-
trioxids SOs aus Schwefeldioxid und Sauerstoff, die exotherm verlduft.

niedrige Temperatur
2805+ 0s ———— 2805 + 44 keal

hohe Temperatur

Bei niedrigen Temperaturen ist das Gleichgewicht nach der Seite des
Schwefeltrioxids verschoben, und damit ist die Ausbeute an Schwefel-
trioxid relativ hoch. UbermaBig hohe Temperaturen verschieben das
Gleichgewicht in Richtung des Zerfalls in Schwefeldioxid SOz und
Sauerstoff Oz und verschlechtern daher die Ausbeute an Schwefel-
trioxid SOs.
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1.3.3. EinfluB der Konzentration

Im Lehrbrief 1 haben Sie erfahren, daB die Stoffe nur in bestimmten
Massenverhiltnissen chemisch miteinander reagieren. Sie kennen auch den
Weg, wie diese Massenverhéltnisse aus einer chemischen Gleichung mit
Hilfe der Atom- bzw. Molekillmassen errechnet werden kénnen. Fir die
Synthese von Schwefeltrioxid ergibt sich folgendes:

SO; + 5 Os Z S0s
64 Massen- 16 Massen- 80 Massen-
teile teile teile

Bei der groBtechnischen Durchfithrung dieser Synthese bringt man jedoch
nicht ein Gemisch von 64 Massenteilen Schwefeldioxid und 16 Massentéilen
Sauerstoff in den Reaktionsofen, sondern verwendet ein Gemisch mit weit
hoherem Sauerstoffanteil. Man erreicht damit eine wesentlich gréfiere Aus-
beute an dem erstrebten Schwefeltrioxid. Ursache dieser Ausbeutesteige-
rung ist eine Verschiebung des Gleichgewichts der Reaktion nach rechts
zugunsten des Endproduktes. Die gleiche Wirkung liee sich mit einem
UberschuB an Schwefeldioxid erreichen; das wiére jedoch nicht sinnvoll,
da es gerade darum geht, das Schwefeldioxid, dessen Gewinnung erhebliche
Kosten verursacht, wirtschaftlich auszunutzen. Der in der Luft enthaltene
Sauerstoff steht dagegen in jeder Menge zur Verfligung.

Mit Hilfe des Prinzips vom kleinsten Zwang liBt sich das wiederum leicht
erkldren. Die 64 Massenteile Schwefeldioxid und die 16 Massenteile Sauer-
stoff setzen sich nicht vollstdndig miteinander um. Beim Erreichen des
Gleichgewichtszustandes liegen noch betrdchtliche Anteile an Schwefel-
dioxid und Sauerstoff im Gemisch mit dem entstandenen Schwefeltrioxid
vor. Ist jedoch Sauerstoff (oder auch Schwefeldioxid) im Uberschu vor-
handen, so weicht das chemische System dem #éuBeren Zwang (Erhéhung
der Konzentration eines Ausgangsstoffes) aus. Weiteres Schwefeldioxid
wird zu Schwefeltrioxid umgesetzt, bis eine neue, jetzt weiter nach rechts
verschobene Gleichgewichtslage erreicht ist. Die Ausbeute an Schwefel-
trioxid steigt.

Diese Tatsache trifft fiir alle chemischen Reaktionen zu:

Die Gleichgewichtslage einer chemischen Reaktion wird bei Erhé-
hung der Konzentration eines der Ausgangsstoffe auf die Seite der
Endprodukte verschoben, d. h., die Ausbeute an Endprodukten steigt.

Praktisch erhtht man immer die Konzentration des billigeren Ausgangs-
stoffes, wihrend man den teureren in geringerer Konzentration anwendet,
um ihn méglichst vollstindig umzusetzen.

Bei der technisch wichtigen Konvertierung des Kohlenmonoxids
CO + H20 <& CO: + He

wendet man einen Uberschu8 von Wasserdampf an, um das teure Kohlen-
monoxid moglichst vollstéindig umzusetzen und eine hohe Ausbeute an
Wasserstoff zu erhalten. An einer moglichst vollstdndigen Umsetzung des
Kohlenmonoxids CO ist man auch deshalb interessiert, weil dieses bei
der Verwendung des Wasserstoffs als Synthesegas, z. B. fur die Ammo-
niaksynthese, sehr stéren wiirde.
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Sie haben in den vorangegangenen Abschnitten erfahren, dafl Druck,
Temperaturund Konzentration die Lage eines chemischen Gleich-
gewichts beeinflussen. Um eine Gleichgewichtslage zu erreichen, die
eine moglichst hohe Ausbeute ergibt, nutzt man in der Praxis nicht
nur den EinfluB einer der drei angegebenen Faktoren aus, sondern
withlt die giinstigste Kombination von Druck, Temperatur und Kon-
zentrationsverhaltnissen.

1.4. Storungen des Gleichgewichtszustandes

Sie miissen beachten, da} sich ein chemisches Gleichgewicht nur in
einem geschlossenen System einstellt. Was das heiflt, sei am Beispiel
des technisch wichtigen Brennens von Kalkstein erldutert. Dabei
wird Kalziumkarbonat (Kalkstein) CaCOs; in Kalziumoxid
(gebrannten Kalk) CaO und Kohlendioxid COz zerlegt:

CaCO3 - Ca0O + CO:

Andererseits wird Kohlendioxid, wenn wir es iiber Kalziumoxid leiten,
von diesem gebunden, wobei Kalziumkarbonat entsteht:

(a0 + COz — CaCOs

Es handelt sich also um eine umkehrbare Reaktion, die wir als Gleich-
gewichtsreaktion niederschreiben konnen:

CaCO3 2 Ca0 + CO:

Wiirde es sich um ein geschlossenes System handeln, d. h., wiirden iir
das Brennen des Kalksteins in einem geschlossenen GefidB durch-
fithren, so kame die Reaktion zum Stillstand, lange bevor sdmtliches
Kalziumkarbonat verbraucht wire. Es wiirde sich ein Gleichgewichts-
zustand einstellen.

Ebensowenig kommt es zu einer vollstindigen Umsetzung, wenn wir in
cinem geschlossenen Gefifl Kohlendioxid auf Kalziumoxid einwirken
lassen. Auch hier stellt sich ein den herrschenden Bedingungen ent-
sprechender Gleichgewichtszustand ein.

Bei dem technischen Prozel des Kalkbrennens sind wir aber daran
interessiert, daB} sich das Kalziumkarbonat vollstindig zu Kalziumoxid
umsetzt. Das ist sehr leicht zu erreichen, indem man die Reaktion nicht
in einem geschlossenen, sondern in einem offenen System ablaufen
laBt, d. h. in einem Schacht- oder Ringofen, aus dem die Gasphase
standig abgefiihrt wird. Durch einen senkrecht nach oben gerichteten
Pfeil bringen wir das in der Gleichung zum Ausdruck:

CaCO; - CaO + CO2%

Da einer der Stoffe stindig aus dem System entweicht, kann sich hier
kein chemisches Gleichgewicht einstellen. Die Reaktion verlauft daher
vollstandig.
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Auch bei solchen Reaktionen wie der Umsetzung von Zink und Salz-
séure in einem offenen Gefd 3

Zn 4+ 2 HCl - ZnClp + Ha%

kann sich kein Gleichgewicht einstellen, da der entstehende Wasser-
stoff stdndig aus dem System austritt. Solange das eine Endprodukt
(Hz) entweicht, reagieren die Ausgangsstoffe (Zn, HCI) immer weiter
miteinander, um den auf der Seite der Endprodukte eintretenden
Verlust auszugleichen, bis schlieBlich einer der Ausgangsstoffe ver-
braucht ist.

Zusammenfassend kénnen wir feststellen:

In einem heterogenen System stellt sich kein chemisches Gleich-
gewicht ein, wenn einer der entstehenden Stoffe stindig aus dem
System austritt. Die Reaktion verlduft in diesem Falle vollstindig
in der Richtung, die zur Bildung dieses Stoffes fiihrt.

1.5. Einfliisse auf die Geschwindigkeit, mit der sich ein chemisches
Gleichgewicht einstellt

Nachdem wir bisher von der Lage des chemischen Gleichgewichts und
von den Moglichkeiten, die Lage des Gleichgewichts zu verschieben,
gesprochen haben, wollen wir in diesem Abschnitt zeigen, wie die
Geschwindigkeit beeinflut werden kann, mit der sich ein chemisches
Gleichgewicht einstellt.

Aus Abschnitt 1.2. (Bild 1-4) wissen Sie, daBl in einem Gemisch von
Stickstoff, Wasserstoff und Ammoniak bei 200 at und 400 °C im Gleich-
gewichtszustand 36 Vol.-%, Ammoniak vorliegen. Es vergeht allerdings
eine ziemlich lange Zeit, bis sich dieses Gleichgewicht eingestellt hat.
Mit anderen Worten: Ein Gemisch aus Stickstoff und Wasserstoff
miite stundenlang unter einem Druck von 200 at und einer Tempe-
ratur von 400 °C gehalten werden, ehe sich diese 36 Vol.-% Ammoniak
gebildet haben.

Es kann aber auf zweierlei Art erreicht werden, daf sich ein chemisches
Gleichgewicht beschleunigt einstelit:

1. durch Temperaturerhéhung,
2. durch Katalysatoren.

Beschéftigen wir uns zundchst mit dem Einfluf der Temperatur.
Durch Erwirmen des Reaktionsgemisches stellt sich das chemische
Gleichgewicht schneller ein. Alle chemischen Reaktionen verlaufen in
der Kilte langsamer als in der Warme. Beim absoluten Nullpunkt,
d. h. bei —273,16 °C, fénde tberhaupt keine Umsetzung mehr statt.

Wir konnen diesen EinfluB der Temperatur auf die Geschwindigkeit
des Ablaufs einer chemischen Reaktion an einem einfachen Versuch
beobachten:
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Versuch 1.2

Wir geben die gleiche Menge Zink in drei Reagenzgliser, die
eisgekiihlte verdiinnte Salzséure (Glas 1),
verdiinnte Salzsiure von Zimmertemperatur (Glas 2),
heiBle verdiinnte Salzsdure (Glas 3)

enthalten (Bild 1-6). Im Glas 1 ist die Wasserstoffentwicklung kaum

wahrzunehmen, im Glas 2 dagegen ist sie deutlich zu erkennen und im
Glas 3 schlieBlich verlduft sie ausgesprochen stiirmisch.

Glas1 Gtas2 Glas3
Wasserstoff
[ [ [
|| = s
0 0°°
o ° 0%
° 0 0 °:a'
verdiinnte o, o
Salzsiure—— of o
0 , o gg‘:o
0 of :
zink—) <) J
0°C 20°C 80°C

Bild 1-6. Mit zunehmender Temperatur wird die Geschwindigkeit einer
Reaktion beschleunigt.

Was wir mit diesem Versuch erldutert haben, gilt fiir alle chemischen
Reaktionen:

Je hoher die Temperatur ist, um so heftiger verliuft eine chemische
Reaktion.

Fiir alle Gleichgewichtsreaktionen ergibt sich daraus:

Je héher die Temperatur ist, bei der eine Gleichgewichtsreaktion

abliduft, um so schneller wird der Gleichgewichtszustand erreicht.
Beachten Sie, dal die Temperatur in zweifacher Hinsicht Einflul auf
das chemische Gleichgewicht ausiibt. Es wird die Lage des Gleich-
gewichts verschoben (Abschn. 1.3.2.), und es wird die Zeit beein-
fluBt, in der sich das Gleichgewicht einstellt.
Die bereits im Abschnitt 1.3.2. besprochene Oxydation des Schwefel-
dioxids zu Schwefeltrioxid ist ein anschauliches Beispiel fiir diese
doppelte Auswirkung der Temperatur:

280z + 02 2 2 SO3 + 44 kecal
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Um bei dieser Reaktion eine giinstige Ausbeute an Schwefeltrioxid SOs
zu erhalten, besteht einerseits die Forderung, mit moglichst niedrigen
Temperaturen zu arbeiten, da die Hinreaktion exotherm verlduft.
Andererseits stellt sich der Gleichgewichtszustand bei niedrigen Tempe-
raturen so langsam ein, dall sich nach angemessener Zeit erst ein
kleiner Teil des Schwefeldioxids SOz und des Sanerstoffs Oz umgesetzt
haben. Bei hohen Temperaturen stellt sich zwar das Gleichgewicht
rascher ein, gleichzeitig wird aber die Gleichgewichtslage, d. h. der
Schwefeltrioxidanteil im Gasgemisch, ungiinstig beeinflufit. Bei der
technischen Synthese des Schwefeltrioxids wird mit Temperaturen
von 400 bis 600 °C gearbeitet, bei denen das Gleichgewicht noch weit
auf der Seite des Schwefeltrioxids liegt (bei 400 °C 98%, SOs, bei 600 °C
76% S0s).

Aber selbst bei diesen verhéltnismafBig hohen Temperaturen wire die
Reaktionsgeschwindigkeit fiir eine brauchbare technische Synthese
noch zu gering, wenn man nicht gleichzeitig einen Katalysator (Reak-
tionsbeschleuniger) einsetzte. Die Wirkung eines Katalysators 1aBt sich
an einem einfachen Versuch zeigen.

Versuch 1-3

Wasserstoffperoxid zerfallt bei Zimmertemperatur sehr langsam in
Wasserstoff und Sauerstoff:

H:0: 2 H:0 + O (> 3 Oo)

Es ist daher kaum moglich, in einem Reagenzglas, das einige Milliliter
Wasserstoffperoxid enthélt, mit Hilfe eines glimmenden Holzspanes
Sauerstoff nachzuweisen. Geben wir aber eine Spatelspitze Mangan-
(IV)-oxid (Braunstein) zu, so setzt sofort eine heftige Sauerstoft-
entwicklung ein.

Versuch 1-4

Nachdem die Sauerstoffentwicklung aufgehort hat, wird der Braun-
stein abfiltriert und getrocknet. Geben wir ihn dann in ein zweites
Reagenzglas mit Wasserstoffperoxid, so 1ost er hier erneut eine heftige
Sauerstoffentwicklung aus.

Der Braunstein wurde also durch den Versuch 1-3 nicht verbraucht,
sondern er beschleunigte lediglich die Reaktion und ging unverandert
wieder aus ihr hervor.

Was hier an einem Beispiel gezeigt wurde, gilt im Prinzip fir alle
Katalysatoren. Merken Sie sich also:

Katalysatoren sind Stoffe, die die Geschwindigkeit einer chemi-
schen Reaktion erhéhen und dadurch bewirken, dafl sich das
Gleichgewicht beschleunigt einstellt.

Katalysatoren gehen aus der Reaktion unverindert wieder hervor.
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Katalysatoren haben also keinen EinfluB auf die Lage eines chemi-
schen Gleichgewichts; ihre Anwesenheit fithrt lediglich dazu, daB die
Gleichgewichtslage schneller erreicht wird.

Eine bemerkenswerte Erscheinung ist, daB ein Stoff, der eine bestimmte
Reaktion katalysiert, bei den meisten anderen Reaktionen wirkungslos
ist. Mit anderen Worten: Wie ein Schliissel nur zu einem bestimmten
SchloB (oder zu wenigen Schlossern) paflt, so wirkt ein Katalysator
nur auf bestimmte Reaktionen ein. Die Wirkungsweise der verschiede-
nen Katalysatoren erwies sich, soweit sie bisher aufgeklirt werden
konnte, als sehr kompliziert. Wir konnen auf diese Frage nicht naher
eingehen.

Bei den technisch verwendeten Katalysatoren handelt es sich meist
um Stoffe, die auf Grund von vielen praktischen Versuchen ausgewéahlt
wurden. Sehr oft sind solche Katalysatoren Gemenge verschiedener
Stoffe (sog. Mischkatalysatoren). In der Erforschung der katalytischen
Vorgénge wurden aber vor allem im letzten Jahrzehnt so bedeutende
Fortschritte erzielt, daB heute von einer Theorie der Katalyse
gesprochen werden kann.

Katalysatoren spielen in der chemischen Technik eine sehr grofle
Rolle, weil mit ihrer Hilfe Reaktionen bei relativ niedrigen Tempera-
turen mit ausreichender Reaktionsgeschwindigkeit durchgefiihrt wer-
den koénnen. Ohne Katalysator wiirden viele technische Reaktionen
Temperaturen verlangen, bei denen die Apparaturen oder die an der
Reaktion beteiligten Stoffe Schaden erlitten. Besondere Bedeutung
besitzen Katalysatoren fiir die exothermen Reaktionen, bei denen eine
Temperaturerhohung eine ungiinstige Gleichgewichtsverschiebung (in
Richtung der Ausgangsstoffe) bewirkt, z. B. fiir die bereits erwahnte
Synthese von Schwefeltrioxid SOz aus Schwefeldioxid SOz und Sauer-
stoff Q.. Hier kann durch Katalysatoren erreicht werden, daB die
Reaktion schon bei einer Temperatur, die eine einigermafen giinstige
Gleichgewichtslage zeigt, mit hinreichender Geschwindigkeit ablduft.
Im Bild 1-7 wird am Beispiel der Schwefeltrioxidsynthese der Einfluf}
veranschaulicht, den Temperatur und Katalysator auf die Zeit aus-
iiben, in der sich ein chemisches Gleichgewicht einstellt. Verfolgen Sie
die nachstehenden Uberlegungen Schritt fiir Schntt anhand dieses Dia-
gramms!

Bei 400 °C liegt das Gleichgewicht stark auf der Seite der Schwefel-
trioxidbildung:

2802 + O 2803

Bei dieser Temperatur stellt sich aber das Gleichgewicht so langsam
ein, daf bis zum Zeitpunkt ¢¢ eine fiir die technische Nutzung des Ver-
fahrens viel zu lange Zeit vergehen wiirde. Durch Temperaturerhohung
auf 600 °‘C kann zwar erreicht werden, daB sich das Gleichgewicht
wesentlich rascher (schon zum Zeitpunkt #'¢) einstellt, dabei wird aber
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Bild 1-7. EinfluB von Temperatur und Katalysator auf die Lage des
Gleichgewichts 2 SOz 4+ O2 & 2 8O3 und auf die Geschwindigkeit, mit der
sich dieses Gleichgewicht einstellt.

die Lage des Gleichgewichts erheblich in Richtung der Ausgangsstoffe
verschoben, wodurch die Ausbeute an Schwefeltrioxid betrichtlich
sinkt. AuBerdem ist auch bei 600 °C die Geschwindigkeit der Gleich-
gewichtseinstellung fiir eine wirtschaftliche Durchfithrung des Ver-
fahrens noch zu gering.

Durch Einsatz eines Katalysators (heute meist Vanadiumpentoxid
Va205) wird die Geschwindigkeit der Reaktion so stark beschleunigt,
daBl man schon bei der fiir die Ausbeute giinstigen Temperatur von
400 °C arbeiten kann. Der Gleichgewichtszustand ist dann zum Zeit-
punkt ¢ erreicht, wihrend er ohne Katalysator bei dieser Tempera-
tur erst zum Zeitpunkt ¢ erreicht wiirde.

Durch Einsatz eines Katalysators kann also bewirkt werden, daB
eine chemische Reaktion schon bei einer verhiltnismiBig niedrigen
Temperatur geniigend schnell abliuft.

Das ist fiir exotherme Reaktionen wichtig, da sie bei niedrigen Tempe-
raturen einé wirtschaftlich giinstige Gleichgewichtslage zeigen.

Den EinfluB} eines Katalysators auf die fiir eine Reaktion erforderliche
Mindesttemperatur kénnen wir gleichfalls im Versuch zeigen.

Versuch 1-5 §

Es ist nicht moglich, mit Hilfe einer Streichholzflamme ein Stiick
Wiirfelzucker in Brand zu setzen. Bringen wir jedoch eine Spur Ziga-
rettenasche an den Zucker, so 1aBt er sich ohne weiteres mit der Streich-
holzflamme entziinden. Die in der Zigarettenasche enthaltenen Metall-
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oxide wirken als Katalysatoren. Ohne Katalysator ist die Temperatur
der Streichholzflamme zu niedrig, um die Verbrennungsreaktion mit
nennenswerter Geschwindigkeit ablaufen zu lassen. Bei Anwesenheit
des Katalysators geniigt diese Temperatur, um Zucker zu entziinden.
Durch die bei seiner Verbrennung (Oxydation) entstehende Wirme
wird die erforderliche Temperatur auch dann aufrechterhalten, wenn
das Streichholz verbraucht ist, d. h., der Zucker brennt allein weiter.
Es ist interessant zu wissen, daf auch im lebenden Organismus Kata-
lysatoren eine bedeutende Rolle spielen. Sie werden als Fermente oder
Enzyme bezeichnet. Die Oxydation des mit der Nahrung aufgenomme-
nen Zuckers zu Kohlendioxid und Wasser erfolgt unter der kataly-
tischen Wirkung solcher Fermente im menschlichen Organismus be-
reits bei der Temperatur von +37 °C.

1.6. Das Zusammenwirken der verschiedenen Faktoren in der
Technik

Am Beispiel der Ammoniaksynthese (Haber-Bosch-Verfahren) wollen
wir nun noch zeigen, wie die verschiedenen Faktoren zusammenwirken,
die ein Gleichgewicht in seiner Lage oder in der Geschwindigkeit,
mit der es sich einstellt, beeinflussen.

Bild 1-8 zeigt, wie der Anteil des (im Gleichgewicht mit Stickstoff und
Wasserstoff vorliegenden) Ammoniaks von Druck und Temperatur
abhéngt. Eine derartige graphische Darstellung wird als Nomogramm
bezeichnet. Sie konnen daraus ablesen, daf} z. B. bei 200 at und 500 °C
etwa 18 Vol.-9%, und bei 300 at und 450 °C etwa 36 Vol.-%, Ammoniak
im Gasgemisch vorliegen. Ganz allgemein geht aus Bild 1-8 hervor, daf§
der Ammoniakanteil mit zunehmendem Druck und mit abnehmender
Temperatur steigt. Vergegenwirtigen Sie sich das anhand des Bildes 1-8!

Wie miissen nun die Bedingungen gewihlt werden, damit die Reaktion
No + 3 Ho 2 2 NHs + 22 keal

so verlduft, daB eine moglichst hohe Ausbeute an Ammoniak erreicht
wird ?

1. Die Lage des chemischen Gleichgewichts mufl moglichst weit nach
rechts, d.h. zugunsten der Bildung von Ammoniak, verschoben
werden.

a) Aus Abschnitt 1.3.1. wissen Sie, daB steigender Druck das
Gleichgewicht dieser Reaktion zugunsten der Ammoniakbildung
verschiebt, da das Volumen der Ausgangsstoffe (H, N2) groer
ist als das des entstehenden Ammoniaks.

Der Druckerhéhung sind allerdings bei der technischen Durch-
fithrung der Synthese dadurch Grenzen gesetzt, da dabei nicht
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Bild 1-8. Abhiingigkeit des im Gleichgewichtszustand vorliegenden Ammo-
nidkanteils von Druck und Temperatur

‘

nur die Anforderungen an die Druckbestdndigkeit der Appara-
turen, sondern auch die Anspriiche an die chemische Wider-
standsfahigkeit der verwendeten Werkstoffe (hochlegierte Stihle)
sehr rasch wachsen. Da auBlerdem der Ammoniakanteil — wie
aus dem Bild 1-8 abgelesen werden kann — keineswegs propor-
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tional dem Druck steigt (z. B. bei 100 at 10 Vol.-%, NHs, bei
600 at 42 Vol.-% NHs, jeweils auf 500 °C bezogen), wird das
Verfahren bei sehr hohen Driicken wieder unwirtschaftlich.

b) Im Abschnitt 1.3.2. wurde mitgeteilt, dal bei niedriger Tempe-

ratur das Gleichgewicht auf seiten des Ammoniaks liegt, da bei
der Bildung von Ammoniak Wirme frei wird. Hohere Tempera-
turen begiinstigen den Zerfall des Ammoniaks.

Die Temperatur kann aber nicht beliebig tief gehalten werden,
da die Reaktion bei niedrigen Temperaturen — wie wir unter
Punkt 2 naher betrachten werden — zu langsam abliuft.

2. Das chemische Gleichgewicht muB sich méglichst rasch einstellen.

a) Aus Abschnitt 1.5. wissen Sie, daB sich ein chemisches Gleich-

gewicht bei Temperaturerhohung beschleunigt einstellt. Dem
steht aber bei der Ammoniaksynthese — wie Sie unter Punkt 1b
erfahren haben — eine Verschlechterung der Gleichgewichtslage
entgegen.

b) Aber auch durch Katalysatoren kann — wie Sie aus Abschnitt
1.5. wissen — erreicht werden, daf} sich ein chemisches Gleich-
gewicht beschleunigt einstellt. Im Bild 1-9 wurde graphisch
dargestellt, wie ein Katalysator die Geschwindigkeit beeinflufit,
mit der sich das Ammoniakgleichgewicht einstellt. Durch den
Einsatz eines Katalysators wird der Gleichgewichtszustand nicht
erst zum Zcitpunkt t¢, sondern bereits zum Zeitpunkt t'¢
erreicht. Mit etwa 500 °C wurde eine Temperatur gefunden, bei
der sich mit Hilfe des Katalysators das Gleichgewicht noch hin-
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Bild 1-9. Bedeutung des Katalysators fiir die Ammoniaksynthese.
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reichend rasch einstellt, ohne daf die Lage des Gleichgewichts
schon allzusehr nach der Seite der Ausgangsstoffe (Hz, Na) ver-
schoben wird.

Wie aus Bild 1-8 hervorgeht, liegen bei 500 °C und 200 at aller-
dings nur 189, Ammoniak im Gleichgewicht vor. Daher ist es
notwendig, das Verfahren in einem KreisprozeB durchzu-
fithren. Das Ammoniak, dessen Kondensationspunkt (= Siede-
punkt) mit —33,5 °C wesentlich hoher liegt als der von Wasser-
stoff und Stickstoff, wird durch Tiefkiihlung aus dem Reaktions-
gemisch entfernt, und das Restgas (N2, Hz) wird immer wieder
dem Syntheseofen zugefiihrt (vgl. Bild 1-10).

NHy, N, Hy

Synthese - Ketaly
ofen - - Tief -
; el kiihler
Kompressor

Ammoniak

Bild 1-10. KreisprozeB bei der Ammoniaksynthese
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d) Im Bild I-9 koénnen Sie aus dem Verlauf der Kurve zwischen £,

und #'¢ entnehmen, dafl die Bildung des Ammoniaks zunichst
rasch und dann immer langsamer erfolgt, bis schlieBlich der
Gleichgewichtszustand erreicht ist. Vergleichen Sie hierzu auch
den Verlauf der Kurve des Ammoniakanteils im Bild 1-4! Um die
Ammoniaksynthese moglichst wirtschaftlich zu gestalten, wird
bei ihrer Durchfithrung nicht abgewartet, bis der Gleichgewichts-
zustand (t'¢) erreicht ist, sondern die Reaktion wird schon bei #;
unterbrochen. Bei 200 at und 500 °C enthilt das Gasgemisch zu
diesem Zeitpunkt (f1) etwa 11%, Ammoniak.

Dieser Zustand ist bereits nach etwa 1/ Minute erreicht. Bis
sich der Gleichgewichtszustand (18% NHs) eingestellt hat,



wiirde ein Vielfaches dieser Zeit vergehen. Wenn man sich mit
der Gewinnung von 11%, Ammoniak pro Durchgang durch den
Syntheseofen begniigt, so kann man die Durchgangsgeschwindig-
keit des Synthesegases auf ein Vielfaches erhéhen. Die Tages-
leistung einer Syntheseanlage liegt dabei viel hoher, als wenn
man bei wesentlich geringerer Durchgangsgeschwindigkeit pro
Durchgang 189, Ammoniak gewinnen wiirde.

‘Wir haben an diesem einen Beispiel, das selbstverstidndlich die Zusam-
menhinge bei weitem nicht in ihrer vollen Kompliziertheit erfassen
konnte, zu zeigen versucht, wie bei der Losung technischer Probleme
alle Bedingungen in ihrer gegenseitigen Bezogenheit beachtet werden
miissen.

C. Schwerpunkte fiir die Zusammenfassung

1. Das Wesen des chemischen Gleichgewichts.

2. Der Einflul von Temperatur, Druck und Konzentration auf die
Gleichgewichtslage.

3. EinfluB von Katalysatoren und erhéhter Tempetratur auf die Zeit,
in der sich ein chemisches Gleichgewicht einstelit.

D. Zusammenfassung

Alle homogenen Reaktionen sind Gleichgewichtsreaktionen, d. h., die
Ausgangsstoffe werden nicht vollstindig zu den Reaktionsprodukten
umgesetzt, sondern die Reaktion kommt zum Stillstand, sobald sich ein
Gleichgewicht, d.h. ein bestimmtes Verhiltnis zwischen Ausgangs-
stoffen und Endprodukten, eingestellt hat. Im Gleichgewichtszustand
laufen Hin- und Riickreaktion zwar weiterhin ab, sie halten sich aber
genau die Waage, so dafl nach auBen kein Reaktionsablauf mehr fest-
zustellen ist (dynamisches Gleichgewicht).

Die Lage des Gleichgewichts, d. h. das Verhéltnis, in dem die Stoffe
im Gleichgewichtszustand vorliegen, hidngt von den dufBleren Bedin-
gungen (Druck und Temperatur) und den Konzentrationen der Aus-
gangsstoffe ab. Jedes chemische Gleichgewicht verdndert bei Anderung
dieser Bedingungen seine Lage entsprechend dem Prinzip des kleinsten
Zwanges. So verschiebt sich das Gleichgewicht bei Druck- bzw. Tempe-
raturerhohung auf die Seite der Stoffe mit kleinerem Volumen bzw. auf
die Seite des Warmeverbrauchs. Bei Erhohung der Konzentration eines
beteiligten Stoffes wird diejenige Reaktion begiinstigt, bei der dieser
Stoff verbraucht wird.

Die Geschwindigkeit, mit der sich ein Gleichgewicht einstellt, steigt
mit zunehmender Temperatur. Eine solche beschleunigende Wirkung
besitzen auch die Katalysatoren. Wéhrend jedoch die Temperatur
zugleich einen — héufig unerwiinschten — EinfluB auf die Lage des
Gleichgewichts ausiibt, ist dies bei Katalysatoren nicht der Fall.
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E. Ubungen und Kontrollfragen

1-1.

1-3.

1-4.

1.5.

1-6.

Welchen Einfluf hat eine erhohte Temperatur auf eine endo-
therme Reaktion, z. B.

2 HgO + 43,2 kcal 2 2 Hg + 03¢
Welchen Einflufl hat erhéhter Druck auf eine Reaktion, die unter
Volumenverminderung verlduft, z. B.
2CO + 0222 2CO:2?

Wodurch ist bei der Synthese von Ammoniak eine hohe Ausbeute
zu erzielen ?
Erldutern Sie

a) den EinfluBl des Drucks,

b) den Einflul der Temperatur
auf die folgenden Gleichgewichtsreaktionen:

1. H; + Clz 22 HCI 4+ 43,8 kcal

2. 2802 + Oz 2 2 S0z + 44 keal
Nz + Oz + 42,1 keal 2 2NO

4. 2NO + Oz 2 2NO2 + 27,1 keal

5. 2 NO2 = NoOy + 14,7 keal

Fliichtige Siuren werden aus ihren Salzen beim Erwéirmen mit
nichtfliichtigen Sauren ausgetrieben. Erkliren Sie diese Tatsache
am Beispiel der folgenden Reaktion:

2 NaCl + H2S804 - NasSO4s + 2 HCI
Erkldren Sie, warum sich bei der Umsetzung von
a) Natronlauge mit Ammoniumsalzen und
b) Salzséiure mit Sulfiten

kein chemisches Gleichgewicht einstellt! Geben Sie je ein Beispiel
mit Gleichung an!

2. Dissoziationsgleichgewicht des Wassers

A. Einfithrung und Wiederholung

Vielée chemische Reaktionen — insbesondere der anorganischen Chemie
— laufen in waBrigen Losungen ab. Dabei spielt die Tatsache, daB auch
das Wasser der elektrolytischen Dissoziation unterliegt, eine wichtige
Rolle. Wir miissen uns in diesem Kapitel mit einigen Zusammenhéan-
gen und Erscheinungen beschiftigen, die sich aus der elektrolyti-
schen Dissoziation des Wassers ergeben.
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Sie werden dabei erfahren, da3 auch der Neutralisation ein chemi-
sches Gleichgewicht zugrunde liegt, und miissen daher in der Lage sein,
die Neutralisation vom Standpunkt der Ionentheorie zu erldutern
(vgl. Lbr. 1). Weiterhin miissen Sie wissen, welcher Unterschied zwi-
schen einer starken und einer schwachen Sdure (bzw. Base) besteht.
Die wichtigsten Séduren und Basen miissen Sie nach ihrer Stéirke ein-
ordnen kénnen (vgl. Lbr. 1).

B. Stoffvermittlung
2.1. Elektrolytische Dissoziation des Wassers

Im Lehrbrief 1 wurde bereits darauf hingewiesen, dafl auch destilliertes
Wasser eine duBerst geringe, aber mit empfindlichen Mefigeriten noch
deutlich feststellbare elektrische Leitfahigkeit besitzt. Selbst chemisch
reines Wasser, das praktisch keinerlei geléste Substanzen enthlt
(sogenanntes Leitfdhigkeitswasser), leitet den elektrischen Strom.
Das kann nur darauf zuriickzufiihren sein, da8 die Molekiile des Was-
sers, deren Atombindungen — wie Sie im Lehrbrief 1 erfuhren —
polarisiert sind, zum Teil in Ionen zerfallen, und zwar in Wasserstoff-
ionen H+ und Hydroxidionen OH-:

H:0 - H+ 4 OH-

Sie werden sofort erkennen, daB es sich hier um die Umkehrung der
fiir jede Neutralisation giiltigen Ionenreaktion

H+ 4+ OH- » Hy0

handelt, die Sie bereits im Lehrbrief 1 kennengelernt haben. Beide
Reaktionen lassen sich zu einer Gleichgewichtsreaktion zusammen-
fassen

H.0 = H* + OH- @-1)

die als Dissoziationsgleichgewicht des Wassers bezeichnet
wird. Wie der starke Pfeil ausdriickt, liegt das Gleichgewicht weit auf
der linken Seite, also auf der Seite der undissoziierten Molekiile.

In einem Liter Wasser sind (bei 22 °C) nur 10-7 Mol Wasser in Wasser-
stoffionen und Hydroxidionen dissoziiert. In einem Liter Wasser sind
also (bei 22 °C) nur 10-7? Mol Wasserstoffionen H+ und 10 7 Mol
Hydroxidionen OH- enthalten?.

1 Mol kennen Sie als Abkirzung von Grammolekil (vgl. Lbr. 1).
Daneben ist Thnen auch der Begriff Grammatom geldufig. In Analogie
dazu wird die der Formelmasse zahlenmiBig gleiche Grammenge eines
Ions als Grammion bezeichnet. Unter Formelmasse verstehen wir die
Summe der Atommassen der in der Bruttoformel des Ions enthaltenen
Atome. Ein Grammion Wasserstoffionen H* ist also 1 g, ein Grammion
Hydroxidionen OH~ (16 g + 1g =) 17 g. Da Ionen und Molekiile in Be-
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Der Wert von 107 Mol/Liter wurde durch Leitfihigkeitsmessungen
experimentell ermittelt.

Wir wollen versuchen, Ihnen eine Vorstellung davon zu geben, wie auBer-
ordentlich gering dieser Anteil ist. Dazu miissen wir zunéchst ermitteln,
wieviel Mole Wasser in einem Liter Wasser enthalten sind. Da die Masse
eines Liters Wasser bei 22 °C 998 g und die Masse eines Mols Wasser 18 g
betragt, sind in einem Liter (998 g:18 g =) ca. 55,4 Mole Wasser enthalten.
Von dieser Menge sind nach obigen Angaben nur 10-7 Mol (0,000000 1 Mol=
1 Zehnmillionstel Mol) dissoziiert. Von 554 Millionen Wassermolekiilen
ist also nur eins in Ionen zerfallen (= 55,4 107).

Wenn in einem Liter Wasser 10-7 Mol Wassermolekiile dissoziiert sind, so
ist in 107 Litern Wasser ein Mol Wassermolekiile dissoziiert. In ungeféhr
10000 t Wasser (= 10 Millionen Liter) ist also die verschwindend geringe
Menge von 18 g Wasser dissoziiert.

Mit Hilfe der Avogadroschen Zahl kénnen _wir andererseits errechnen, daf3
in einem Liter Wasser (6 - 1023 . 10-7 = 6 - 1018 =) 60000 Billionen Wasser-
molekiile dissoziiert sind. Das sind im Kubikmillimeter immer noch
60 Milliarden dissoziierte Wassermolekiile. Der Wert 10-7 Mol/Liter darf
Sie also nicht zu der Vorstellung verleiten, daB es sich hier um sehr wenige
Molekiile handelt. Lediglich der Anteil der dissoziierten Molekiile an der
Gesamtzahl der Molekiile ist sehr gering.

2.2. Ionenprodukt des Wassers

Nach dem Massenwirkungsgesetz, einem wichtigen Grundgesetz
der Chemie, das Sie hier nur in einer seiner Anwendungen kennen-
lernen, besteht in wéBrigen Losungen zwischen der Konzentration der
Wasserstoffionen und der Konzentration der Hydroxidionen ein ein-
facher Zusammenhang, der sich (fiir konstante Temperatur) durch die
Gleichung

[H+] - [OH-] = konstant . 2-2)
wiedergeben lafit. Dabei bedeuten:

[H*] = Konzentration der Wasserstoffionen
[OH-] = Konzentration der Hydroxidionen.

Nach Gleichung (2-2) sind die Konzentration der Wasserstoffionen
[H*] und die Konzentration der Hydroxidionen [OH-] einander
umgekehrt proportional.

rechnungen héufig nebeneinander auftreten, wiirde eine strenge Unter-
scheidung von Grammion und Mol solche Berechnungen erheblich kom-
plizieren. Es ist daher iiblich, den Begriff Mol zugleich als Oberbegriff fiir
Grammatom und Grammion zu verwenden. Wir sprechen daher hier und
in den folgenden Abschnitten auch dort von Mol, wo strenggenommen von
Grammion gesprochen werden miite. Es handelt sich dabei um eine
in der Fachliteratur verbreitete Vereinfachung.
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Setzen wir in die Gleichung (2-2) die fiir das Wasser genannten Werte
fiir [H+] und [OH-] ein, so erhalten wir:

10-7 Mol/Liter - 10~7 Mol/Liter = 10-14 Mol2/Liter® . (2-3)

Dieser Wert 10-14 Mol?/Liter? wird als Ionenprodukt des Wassers be-
zeichnet. Er gilt genau fiir 22 °C, kann aber allgemein fiir Zimmer-
temperaturen angewandt werden. Setzen wir ihn in Gleichung (2-2)
ein, so erhalten wir:

[H+] - [OH-] = 10-14 Mol2/Liter? (2-4)

Das Ionenprodukt des Wassers gilt fiir alle waBrigen
Lésungen, also auch fiir die Lésungen von Sduren, Basen und Salzen.
Sie werden sich fragen, wie das moglich ist.

In destilliertem Wasser betragen [H+*] und [OH-] gleichermafen
10-7 Mol/Liter. Leiten wir nun in destilliertes Wasser Chlorwasser-
stoff ein, so bildet sich Salzsdure. Dadurch wird selbstverstindlich
die Konzentration der Wasserstoffionen [H+] erhéht. Da das Ionen-
produkt des Wassers aber auf jeden Fall den Wert 10-14 Mol?/Liter?
behdlt, mull gleichzeitig die Konzentration der Hydroxidionen [OH-]
abnehmen. Steigt die Konzentration der Wasserstoffionen [H+*] auf
10-3 Mol/Liter, so mull nach Gleichung (2-4) die Konzentration der
Hydroxidionen [OH-] auf 10-11 Mol/Liter sinken:

10-3 Mol/Liter - 1011 Mol/Liter = 10-14 Mol?/Liter?

Diese Abnahme der Konzentration der Hydroxidionen kommt dadurch
zustande, daB der groBte Teil der Hydroxidionen mit den im Uber-
schufl vorhandenen Wasserstoffionen zu undissoziierten Wassermole-
kiilen zusamn‘lentritt.

Bringen wir dagegen Natriumhydroxid in destilliertes Wasser, so
mul jetzt der Anteil der Hydroxidionen groBer werden. Nehmen wir
an, dafl dabei die Konzentration der Hydroxidionen [OH-] auf
10-2 Mol/Liter ansteigt, so mufl nach Gleichung (2-4) die Konzentra-
tion der Wasserstoffionen [H+] auf 10-12 Mol/Liter sinken:

10-12 Mol/Liter - 10-2 Mol/Liter = 10-14 Mol?/Liter2.

Wir kommen hier also zu der erstaunlichen Feststellung, dal jede
Sédure neben viel Wasserstoffionen auch eine geringe Menge an Hy-
droxidionen und jede Lauge neben viel Hydroxidionen auch eine ge-
ringe Menge an Wasserstoffionen enthalt.
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2.3. Verhiltnis von Wasserstoffionen- und Hydroxidionenkonzentra-
tion bei der Neutralisation

Auch bei der Neutralisation setzen sich die Wasserstoffionen und
die Hydroxidionen nicht vollstindig zu Wassermolekiilen um, sondern
es stellt sich der von der Gleichung (2-1) wiedergegebene Gleichge-
wichtszustand ein, bei dem nur ein geringer Anteil an Wasserstoffionen
und Hydroxidionen vorhanden ist.

Versuch 2-1

Wir gieflen in einen Erlenmeyerkolben 10 m/ einer 0,1-molaren Salz-
sédure und fiillen in eine Biirette 0,1-molare Natronlauge (Bild 2-1).
Der Salzsiure fiigen wir einige Tropfen einer Losung von Bromthymol-
blau zu. (Bromthymolblau ist ein Indikator, der in saurer Losung gelb
und in basischer Losung blau aussieht).

Bild 2-1
Neutralisation von Salzsdure
mit Natronlauge

Salzsdure

Die Salzsédure als sehr starke Sdure ist bei dieser geringen Konzentra-
tion fast vollstindig dissoziiert. Wir konnen daher eine Wasserstoff-
ionenkonzentration [H+] von 0.1 Mol/Liter = 10-1 Mol/Liter anneh-
men. Daraus errechnet sich nach Gleichung (2-4) eine Hydroxidionen-
konzentration [OH-] von 10-13 Mol/Liter.

Da das Natriumhydroxid eine sehr starke Base ist, ist auch die Natron-
lauge bei dieser geringen Konzentration fast vollstindig dissoziiert.
Wir konnen fir sie daher eine Hydroxidionenkonzentration [OH-] von
0,1 Mol Liter = 10-1 Mol/Liter annehmen, der nach Gleichung (2-4)
eine Wasserstoffionecnkonzentration [H+] von 10-13 Mol/Liter gegen-
iibersteht.

Lassen wir zu der Salzsiure zundchst rasch, dann immer langsamer
und schlieBlich nur noch tropfenweise Natronlauge zuflieBen, so errei-
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chen wir schlieBlich einen Punkt, an dem das Bromthymolblau eine
griine Farbe annimmt (Mischfarbe aus gelb und blau!). Damit ist der
Neutralisationspunkt erreicht. Die Loésung im Erlenmeyerkolben
reagiert jetzt nicht mehr sauer, sondern neutral.

Da eine 0,1-molare Natronlauge einer 0,1-molaren Salzsdure dquivalent
ist, miissen zur Neutralisation der 10 m/ Salzséure genau 10 m! Natron-
lauge verbraucht worden sein. Nach der Gleichung

Na+ 4+ OH- 4 H* + Cl- 2 Nat + ClI- + H:0

ist dann eine wiBrige Natriumchloridlésung entstanden, deren Wasser-
stoffionenkonzentration [H+] und Hydroxidionenkonzentration [OH-]
je 10-7 Mol/Liter betragt.

Da im Erlenmeyerkolben urspriinglich eine Saure mit der Wasserstoft-
ionenkonzentration 10-! Mol/Liter enthalten war, miissen wihrend
des Versuchs folgende Wasserstoffionen- und Hydroxidionenkonzen-
trationen durchlaufen worden sein:

[H*] = 101 Mol/Liter, [OH-] = 10-13 Mol/Liter;
[H*] = 10-2 Mol/Liter, [OH-] = 10-'2 Mol/Liter;
[H+] = 10-3 Mol/Liter, [OH-] = 10~ Mol/Liter;
[H+] = 10-4 Mol/Liter, [OH-] = 10-1° Mol/Liter;
[H+*] = 10-5 Mol/Liter, [OH-] = 10— Mol/Liter;
[H*] = 10-¢ Mol/Liter, [OH-] = 10-8 Mol/Liter;
[H+*] = 10-7 Mol/Liter, [OH-] = 10-7 Mol/Liter.

Betrachten Sie diese Gegeniiberstellung der jeweils zusammengehirenden
Wasserstoffionen- und Hydroxvidionenkonzentrationen genaw !

Sie erkennen, dall die Konzentration der Hydroxidionen [OH-] infolge
der Zugabe von Natronlauge immer mehr zugenommen hat, so daB die
Konzentration der Wasserstoffionen [H*] entsprechend der Gleichung
(2-4) immer mehr abnehmen mufite.

Geben wir zu der neutralisierten Losung im Erlenmeyerkolben einen
weiteren Tropfen Natronlauge zu, so schlagt die Farbe des Indikators
nach blau um. Die Losung reagiert jetzt basisch, d. h., die Konzentra-
tion der Hydroxidionen ist nun gréfer als die Konzentration der Was-
serstoffionen. Sie sehen an diesem Versuch, dal} zwischen der sauren
und der basischen Reaktion einer Losung ein Ubergang besteht. Wie
die graphische Darstellung dieses Neutralisationsvorganges im Bild 2-2
zeigt, erfolgt bei Zugabe von Natronlange zu Salzsiure der Ubergang
aus dem sauren in den basischen Bereich sprunghaft. Eine quantita-
tive Verdnderung (Verdnderung der Konzentration) fithrt an
einem bestimmten Punkt (am Neutralisationspunkt) zu einer neuen
Qualitat (basische Reaktion). (Vgl. Lehrmaterial Marxismus-Leninis-
mus, Thema : Der dialektische und historische Materialismus).
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Geben wir weiterhin Natronlauge zu, so steigt die Konzentration der
Hydroxidionen [OH-] weiter an (vgl. Bild 2-2), so daB in Fortsetzung
der auf Seite 33 abgedruckten Reihe folgende Wasserstoff- und Hy-
droxidionenkonzentrationen durchlaufen werden:

[H+] = 10-8 Mol/Liter, [OH-] = 10-¢ Mol/Liter;

[H+] = 10-® Mol/Liter, [OH-] = 10-% Mol/Liter;

[H*] = 10-2° Mol/Liter, [OH-] = 10-* Mol/Liter;

[H+] = 10-11 Mol/Liter, [OH-] = 10-3 Mol/Liter;

[H+] = 10-22 Mol/Liter, [OH-] = 10-2 Mol/Liter;
und schlieBlich werden fast die Werte )

[H*] = 1013 Mol/Liter, [OH-] = 10-! Mol/Liter
erreicht, die fiir die 0,1-molare Natronlauge selbst gelten.

Uberzeugen Sie sich davon, dap das Produkt der Ionenkonzentrationen
nach Gleichung (2-4) in der vorstehenden Reihe stets 10-14 Mol2[Liter?
betriigt!

Daraus ergibt sich:

Mit der Konzentration der einen Art von Ionen ist stets auch die
Konzentration der anderen Art von Ionen festgelegt. Man hat sich
daher entschlossen, sowohl den sauren als auch den basischen Charak-
ter einer Losung durch die Wasserstoffionenkonzentration [H*] anzu-
geben.
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Dabei gilt allgemein : .
In sauren Lésungen ist die Wasserstoffionenkonzentration [H+]
groBer als 107 Mol/Liter.

In neutralen Ldsungen ist die Wasserstoffionenkonzentration [H+}
gleich 10-7 Mol /Liter.

In basischen Losungen ist die Wasserstoffionenkonzentration [H*]
kleiner als 10-7 Mol /Liter.

Beachten Sie dabei, dall der Wert dieser Zehnerpotenzen um so grofier
ist, je kleiner der absolute Wert der negativen Exponenten ist:

10-1 > 10-7 > 10-13
2.4. pH-Wert

Da die Angabe der Wasserstoffionenkonzentration [H+] in Zehner-
potenzen unpraktisch ist, werden heute nur noch die Exponenten
angegeben, wobei man gleichzeitig die negativen Vorzeichen und die
MaBeinheit Mol/Liter weglét. Wir erhalten auf diese Weise den so-
genannten pH-Wert!.

Der pH-Wert ist der negative dekadische Logarithmus der Wasser-
stoffionenkonzentration [H*]:

pH = —lg [H¥] (2-5)

Die Umrechnung der Wasserstoffionenkonzentration [H+] in den
pH-Wert lernen Sie an folgenden Beispielen kennen:

Fir Wassergilt:  [H*] = 10-7 Mol/Liter

pH = —lg 10-7 Mol/Liter
pH =7

Fir eine Sdure mit (Ht] = 10-3 Mol/Liter gilt:
pH = —Ig 10-3 Mol/Liter
pPH =3

Fiir eine Lauge mit [OH-| = 10~4 Mol/Liter gilt:
[H*] = 1010 Mol/Liter
pH = —lg 10-10 Mol/Liter
pH =10

1 Sprich: pe-ha-Wert. Der pH-Wert wird aus dem lateinischen ,,pondus
hydrogenii** (Masse des Wasserstoffs), von anderer Seite auch aus dem
lateinischen ,,potentia hydrogenii‘* (Wirksamkeit des Wasserstoffs), ab-
geleitet. Urspriinglich wurde das H als Index zu p geschrieben, also py.
An Stelle dieser drucktechnisch etwas schwierigen Schreibweise setzt
sich immer mehr die einfachere Schreibweise pH durch.
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Fir die Umrechnung des pH-Wertes in die Wasserstoffionenkonzen-
tration [H+] miissen wir die Gleichung (2-5) umwandeln:

pH = —lg[HY]
lg[H+] = —pH
[H+] = 10-pH (2-6)

Die Wasserstoffionenkonzentration [H+] einer Losung, fir die der
pH-Wert 11 ermittelt wurde, betrdgt demnach 10-1! Mol/Liter. Die
Losung ist also basisch.

Die Wasserstoffionenkonzentration [H+] einer Losung, fir die der
pH-Wert 4 ermittelt wurde, betragt demnach 10-4 Mol/Liter. Die Lo-
sung ist also sauer.

In der Tafel 2-1 und im Bild 2-3 sind die Zusammenhénge zwischen
den Konzentrationen der Wasserstoff- und Hydroxidionen, dem pH-
Wert und der sauren, neutralen oder basischen Reaktion der Losung
nochmals iibersichtlich zusammengestellt.

Merken Sie sich:
Losungen mit einem pH-Wert kleiner als 7 reagieren sauer.
Losungen mit dem pH-Wert 7 reagieren neutral.

Lésungen mit einem pH-Wert grofier als 7 reagieren basisch.

Tafel 2-1
pH-Wert-Skala

PH 0 1 2 3 4 5 6. 7 -8 9 10 11 1z 13 14

(H*] 10° 107 1072 107 107* 1075 107 1077 107 107* 1971 1071 Jp~12 1978 1071
[OH™] 1072 107* 107'* 107 107 10™® 10™* 1077 107* 107 10™* 10™* 107* 107 10¢
sauer <« ————————— neutral -——— > basisch

Die Salzsiure, die wir im Versuch 2-1 verwendeten, hatte den pH-
Wert 1, die Natronlauge den pH-Wert 13. Rechnen Sie das nach!
Dabei handelt es sich schon um eine Sdure und um eine Lauge von sehr
geringer Konzentration (0,1-molar). Vom pH-Wert 1 bis zum pH-Wert 7
nimmt der saure Charakter weiterhin ab. Ebenso wird vom pH-Wert 13
bis zum pH-Wert 7 der basische Charakter immer geringer. In der
Nihe des Neutralisationspunktes liegt eine Séure bzw. eine Lauge von
duberst geringer Konzentration vor.

Der pH-Wert ist also ein MaB fiir den schwach sauren oder schwach
basischen Charakter von waBrigen Losungen.
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Schon fiir 1-molare Sduren (2 pH-Wert 0) und 1l-molare Laugen
(2 pH-Wert 14) eignet sich der pH-Wert nicht mehr als Konzentra-
tionsangabe, da diese Séuren bzw. Basen nicht mehr als praktisch voll-
stindig dissoziiert aufgefaBt werden kénnen, so daB statt mit der tat-
sichlichen mit der wirksamen Konzentration gerechnet werden mii3te.
Die Konzentration dieser Sauren bzw. Laugen wird daher entweder
nach dem Prozentgehalt oder nach der Molaritdt bzw. nach der Nor-
malitdt angegeben (vgl. Lbr. 1).

=14
& B 1g[H*] - lg[OHT =14
A LETGHGLIRI=
X
& -1 -
2 3 [HI=[oH]
—gl [HI>IoH]
-8
o P o
-6
-5
-4
-3
-2
. [H*] <[0H7]
0 1 -2-3-4-5-6-7-8-9-10-11 -12-13-%
1glH*] —=
01 2 3 4 5°6 78 9 010 213K
pH

Bild 2-3. Zusammenhi#inge zwischen den Konzentrationen der Wasser-
stoff- und Hydroxidionen, dem pH-Wert und der sauren, neutralen oder
basischen Reaktion einer wiBrigen Losung

Sehr schwach basische oder sehr schwach saure Losungen spielen in
Natur, Produktion und Wissenschaft eine wichtige Rolle. Viele Pro-
duktionsprozesse laufen nur in schwach sauren, andere nur in schwach
basischen Losungen in der gewiinschten Weise ab. Das gilt iiber die
chemische Industrie hinaus unter anderem auch fiir Verfahren der
Textilindustrie, der Papierfabrikation, der Zucker- und Nahrungsmittel-
industrie, der Gerberei, der Filmindustrie und der Galvanotechnik,
Auch Trinkwasser und Kesselspeisewasser miissen laufend auf ihren
pH-Wert kontrolliert werden.
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Die chemischen Vorgénge im lebenden Organismus sind zum groflen Teil
an bestimmte pH-Werte gebunden. Abweichungen von diesen pH-Werten
fithren zu schweren Storungen in der Lebenstitigkeit der Korperzellen.
Das menschliche Blut soll z. B. einen pH-Wert von etwa 7,3 besitzen,
Magensaft dagegen einen pH-Wert von etwa 1,8. Die verschiedenen Pflan-
zenarten benétigen verschiedene pH-Werte des Bodens, um gut gedeihen
zu kénnen. Den hichsten Ertrag beim Anbau von Zuckerriiben erméglicht
ein Boden mit dem pH-Wert 7,5. Bei Kartoffeln und Roggen ist der pH-
Wert 6 am giinstigsten. Um die richtige Diingergabe fiir einen Boden
festlegen zu kénnen, mufl sein pH-Wert bekannt sein.

Aus diesen wenigen Beispielen geht hervor, da‘B‘pH-VVert-Messun-
gen eine vielfiltige Bedeutung haben. Es stehen dafiir zwei Verfahren
zur Verfiigung, die sich grundsitzlich voneinander unterscheiden:

1. das elektrometrische Verfahren,
2. das Indikatorverfahren.

Das elektrometrische Verfahren ist verhiltnismifBig kompliziert und
erfordert kostspielige Apparate. Wir kénnen hier nicht ndher auf
dieses Verfahren eingehen.

Wesentlich einfacher ist die Ermittlung des pH-Wertes mit Hilfe von
Indikatoren. Sie wissen bereits, dafl sich der Lackmusfarbstoff —
der bekannteste Indikator — im sauren Bereich rot und im basischen
Bereich blau farbt. Der Umschlag von rot nach blau und umgekehrt
erfolgt nicht schlagartig bei einem bestimmten pH-Wert, sondern in
einem Umschlagsbereich, der sich vom pH-Wert 5 bis zum pH-
Wert 8 erstreckt (vgl. Bild 2-4). In diesem Umschlagsbereich ist der
Lackmusfarbstoff violett (Mischfarbe aus rot und blau!).

Als weiteren Indikator haben Sie das Bromthymolblau kennen-
gelernt, das in einer sauren Losung gelb und in einer basischen Losung
blau ist. Sein Umschlagsbereich erstreckt sich vom pH-Wert 6 bis zum
pH-Wert 7,6 (vgl. Bild 2-4); in diesem Bereich ist das Bromthymolblau
griin (Mischfarbe von blau und gelb!).

Sowohl in den Umschlagsbereich des Lackmusfarbstoffs als auch in den
des Bromthymolblaus féllt also der Neutralisationpunkt (pH-Wert 7).
Es gibt aber auch Indikatoren, deren Umschlagsbereich ganz im sauren
Bereich oder ganz im basischen Bereich liegt. Durch Mischen mehrerer
Indikatoren lassen sich Losungen herstellen, die iiber einen gréBeren
pH-Wert-Bereich wiederholt ihre Farbe wechseln, so daB3 durch Ver-
gleich mit einer Farbenskala der pH-Wert einer Lésung sehr rasch
bestimmt werden kann. Diese Indikatorgemische sind als Universal-
indikatoren im Handel. Besonders praktisch sind die Universalindi-
katorpapiere, die mit solchen Indikatorgemischen getrankt sind.
Unter der Bezeichnung Unitest liefert Feinchemie Sebnitz ein Universal-
indikatorpapier in vier Ausfiihrungen, und zwar fiir die MeBbereiche
pH 1..-11, pH1...5, pH5..-9, pH9...13. Fiir etwas genauere
pH-Wert-Bestimmungen wird vom gleichen Betrieb Stuphanpapier
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hergestellt, das mit Schritten von 0,3 bis 0,5 pH-Werten jeweils nur
einen Mefibereich von 1 bis 2 pH-Werten umfaft. Die erste Stelle
nach dem Komma bleibt auch in diesem Falle noch unsicher, wihrend
bei der elektrometrischen pH-Wert-Bestimmung zwei Stellen nach dem
Komma mit Sicherheit angegeben werden konnen.

Lassen Sie sich die pH-W ert- Bestimmung mit Unwersahndwkatorpapzer
in der nichsten Lehrveranstaltung zeigen !

Die gegenseitige Umrechnung von Wasserstoffionenkonzentration [H+] und
pH-Wert nach den Gleichungen (2-5) und (2-6) ist verhéltnisméBig einfach,
solange es sich nur um ganzzahlige pH-Werte handelt und die Zehner-
potenzen der Wasserstoffionen keinen Koeffizienten aufweisen. Schwieriger
ist es beispielsweise, die dem pH-Wert 9,3 entsprechende Wasserstoffionen-
konzentration [H*] oder der der Wasserstoffionenkonzentration [Ht] =
5- 1074 Mol/l entsprechenden pH-Wert zu errechnen. An zwei Lehrbei-
spielen! sollen Sie den hierzu einzuschlagenden Weg kennenlernen.

Lehrbeispiel 2-1

Fiir eine Losung wurde der pH-Wert 9,3 gemessen. Aus dieser Angabe ist
die Wasserstoffionenkonzentration [H*] der Losung zu berechnen.

Da der pH-Wert der negative Logarithmus der Wasserstoffionenkonzentra-
tion ist, gilt nach Gleichung (2-6):
[H+] = 10-%3 Mol/l
Zur Angabe der Wasserstoffkonzentration kommen aber nur Zehnerpoten-
zen mit ganzzahligen Exponenten in Betracht. Wir miissen den Ausdruck
10-9.3 daher umwandeln:
[H*] = 1093 Mol/l = 10%7. 10-10 Mol/l

Dabei haben wir die Zehnerpotenz so zerlegt, daB der gebrochene Ex-
ponent 0,7 positiv ist. Fiur 0,7 kénnen wir in einer Logarithmen-
tabelle den Numerus aufsuchen. Er betrdgt 5,01. Daraus ergibt sich eine
Wasserstoffionenkonzentration [H+] von 5,01 - 10-10 Mol/L.

Lehrbeispiel 2-2
Die Wasserstoffionenkonzentration [H+*] einer Lésung betrégt 5 - 104 Mol/l.
Wie groB3 ist der pH-Wert ?
Nach der Gleichung 2-5 ist der pH-Wert der negative dekadlsche Loga-
rithmus der Wasserstoffionenkonzentration [H+]:
pH = —lg[H*]
pH =—lg5-10+4
Zur Losung dieser Aufgabe suchen wir den Logarithmus des Ausdrucks
5. 1074 in einer Tafel auf:
lg5-104 = 0,6990 — 4
Ig5-10-4 = —3,3010

1 Zur Loésung solcher Aufgaben miissen Sie das Rechnen mit Logarithmen
beherrschen.
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Da der pH-Wert der negative Logarithmus der Wasserstoffionenkonzentra-
tion ist, ergibt sich in diesem Falle:

pH = — (—3.,3)
pH = 3,3

Es handelt sich also um eine saure Losung.

Die nach der Gleichung (2-5) bestehende funktionale Abhéingigkeit zwi-
schen der Wasserstoffionenkonzentration [H+*] und dem pH-Wert

pH = —lg [H*]

kann auch graphisch dargestellt werden, und zwar in der in der Beilage 1
wiedergegebenen Weise. Mit Hilfe dieses Diagramms kénnen [H+*] und
pH-Wert ohne Verwendung einer Logarithmentafel ineinander umgerechnet
werden.

Lehrbeispiel 2-3

Wir wollen zuniichst die Aufgabe des Lehrbeispiels 2-1 auch auf graphi-
schem Wege lésen. Fiir den gemessenen pH-Wert 9,3 war die Wasserstoff-
ionenkonzentration zu berechnen. Wir suchen auf der Ordinate des Dia-
gramms (Beilage 1) den Wert n -+ 0,3 auf. (n ist in diesem Falle gleich 9.)
Nun gehen wir waagerecht bis zur Kurve und von hier senkrecht bis zur
Abszisse und kénnen dort fiir die Wasserstoffionenkonzentration [H*] den
Wert 0,5 10-» Mol/l ablesen. Da n = 9, erhalten wir

[H+] = 0,5 - 10~® Mol/!
Es ist iiblich, dafiir zu schreiben
[H*] = 5 - 10-10 Mol/i.

Diese Losung stimmt mit der des Lehrbeispiels 2-1 iiberein. Die Losung
mit Hilfe der Logarithmentafel wird zwar etwas genauer, aber in den
meisten Fillen geniigt die Genauigkeit der graphischen Losung.

Lehrbeispiel 2-4

Fiir eine Losung mit der Wasserstoffionenkonzentration 6,5 - 10-6 Mol/!
ist der pH-Wert zu ermitteln.

‘Wir wandeln den Wert 6,5 - 10-6 so um, da3 wir im Koeffizienten vor dem
Komma eine Null erhalten:

6,5 1076 = 0,65 . 105

Nun suchen wir auf der Abszisse den Wert 0,65 - 10— auf, gehen von hier
senkrecht zur Kurve und von da waagerecht zur Ordinate und finden
hier den Wert n +0,19. Da n in diesem Falle fiir 5 steht, betrdgt der
pH-Wert dieser Lésung 5,19. Mit Logarithmentafel wiirden wir 5,187
erhalteng Die graphische Losung ergibt also einen hinreichend genauen
Wert.
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2.5. Hydrolyse

Sie haben im Lehrbrief 1 erfahren, dall die Salze in wilriger Losung in
Metallionen und Séurerestionen dissoziiert vorliegen :
Natriumsulfat: Na2S04 2 2 Nat + SO0.2-
Kalziumchlorid:  CaCls 2 Ca2+ + 2 Cl-
Bei der elektrolytischen Dissoziation der Salze treten also — im Gegen-
satz zur elektrolytischen Dissoziation der Basen und der Siuren —
keine Wasserstoffionen und keine Hydroxidionen auf. Man sollte
daher annehmen, dafl Salzlésungen grundsétzlich weder sauer noch
basisch, sondern neutral reagieren. Wir wollen das in einem Versuch
iiberpriifen:

Versuch 2-2

Wir stellen in drei Reagenzglasern Losungen folgender Salze her:

Glas 1: Natriumkarbonat (Soda) Na:COs

Glas 2: Natriumchlorid (Kochsalz) NaCl

Glas 3: Aluminiumchlorid AlCls

Geben wir in diese Gliser je einige Tropfen Lackmuslésung, so
bleibt deren Farbe im Glas 2 unverdndert violett, im Glas 1 ergibt sich
dagegen eine deutliche Blaufdrbung und im Glas 3 eine deutliche
Rotfarbung. Die Sodaldsung reagiert also basisch, die Alumi-
niumchloridlésung dagegen sauer, wihrend die Kochsalz-
16 sung neutral ist.

Diese zunichst iiberraschende Feststellung, dafl Salzlosungen basisch
oder sauer reagieren konnen, liBt sich mit Hilfe der Ionentheorie
erkliren. Soda liegt in verdiinnter wiBriger Losung praktisch voll-
stindig in Ionen gespalten vor:

Na2C0s & 2 Na+ + COs2-

In sehr geringem Mafe dissoziiert aber auch das Wasser:
H,0 2 H+ 4 OH~

In der Sodalésung sind damit vier Arten von Ionen vorhanden:
Na+, H+*, OH-, COs>~

Diese Ionen konnen sich nach folgenden Gleichungen ‘miteinander

vereinigen:

2 Nat + COs2~ 2 Na:C0s (Soda, starker Elektrolyt) (
Nat+ + OH- g=2NaOH (Natriumhydroxid, starker Elektrolyt) (

2H*+ 4 COg>~ 72> Ha(COs (Kohlenséure, schwacher Elektrolyt)  (
H+ + OH- = H:0 (Wasser, duBerst schwacher Elektrolyt) (2-10
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Die Ausgangsstoffe Soda und Wasser konnen sich demnach zu Natrium-
hydroxid und Koblensdure umsetzen:
NaxCOs - 2 HoO - 2 NaOH -+ HoCOs3 (2-11)

Aus Salz und Wasser entsteben also Base und Sdure. Das Natrium-
hydroxid ist als starke Base weitgehend in Tonen gespalten. Dagegen
liegt die Kohlensédure als schwache Sédure nahezu ausschlieBlich in
Form von Molekiilen vor. Vergleichen Sie hierzu die Gleichungen (2-7)
bis (2-10), bei denen die Lage des Gleichgewichts durch starke Pfeile
angedeutet wurde. Als Ionengleichung miillten wir daher die Gleichung
(2-11) wie folgt wiedergeben:

2 Na*+ + COs%~ + 2 H2O —» 2 Na*t + 2 OH- 4 HoCOs  (2-12)
Dabei baben wir die nur in sehr geringem Male dissoziierten Reak-
tionspartner (Wasser und Kohlenséiure) in Form ihrer Molekiile an-
gegeben. In der Losung liegen also viele Hydroxidionen, aber
kaum Wasserstoffionen vor. Sie reagiert demnach basisch.
In der gleichen Weise konnen wir auch die saure Reaktion der Alu-
miniumchloridlésung (Glas 3) erkliaren. Durch Umsetzung mit Wasser
konnen aus dem Aluminiumchlorid Salzsdure und -Aluminium-
hydroxid entstehen:

AlCIz + 3 H:0 - 3 HCl + Al(OH)s
Die Salzsaure ist als starke Sédure zum groBten Teil in Tonen gespalten.
Das Aluminiumhydroxid als schwache Base liegt dagegen nahezu
undissoziiert vor. Als Ionengleichung kénnen wir daher schreiben :
A+ + 3Cl- + 3 H:0 - 3 H* + 3 Cl- + Al(OH)s

Eine Aluminiumchloridlésung enthélt also viele Wasserstoffionen,
aber kaum Hydroxidionen. Damit erklart sich die saure Reaktion.
Solche Umsetzungen zwischen Salzen und Wasser werden als Hydrolyse
(d. h. Zerlegung durch Wasser) bezeichnet. Sie lassen sich in einer
allgemeinen Gleichung wiedergeben:

Salz + Wasser — Base -+ Siure

Der Hydrolyse unterliegen allerdings nur jene Salze, an deren
Aufbau eine schwache Base oder eine schwache Siure beteiligt ist.

Das Natriumchlorid (Glas 2) wird nicht hydrolytisch gespalten, da es
sich hier um das Salz einer starken Base (Natriumhydroxid) und einer
starken Saure (Salzsdure) handelt.

Sicher haben Sie schon bemerkt, daf die Hydrolyse eine Umkehrung
der Neutralisation ist. Beide Vorgénge lassen sich als Gleich-
gewichtsreaktion zusammenfassen:

Neutralisation
Sdure |+ Base B
Hydrolyse

Salz + Wasser
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Beim Zusammentreffen einer starken Sdure und einer starken Base
kommt es zur Neutralisation. In der Losung liegt dann ein Salz vor
(rechte Seite der Gleichung). Ist jedoch eine schwache Séure oder eine
schwache Base beteiligt, so kommt es zur Hydrolyse. In der Losung
sind dann eine Sdure und eine Base nebeneinander vorhanden (linke
Seite der Gleichung), wobei der stirkere Elektrolyt weitgehend disso-
ziiert, der schwichere Elektrolyt dagegen praktisch undissoziiert ist.
Mit Hilfe der im Lehrbrief 1 enthaltenen Tafel 6-2 konnen Sie nun
fiir eine ganze Reihe von Salzen ohne weiteres voraussagen, ob deren
Losungen sauer, neutral oder basisch reagieren werden. Das Alumi-
nidmnitrat Al(NOs)s ergibt als Salz einer sehr schwachen Base und
einer sehr starken Sdure (HNOs) eine sauer reagierende Losung. Eine
Losung von Natriumazetat CHsCOONa als Salz einer sehr starken
Base (NaOH) und der schwachen Essigsiure CHsCOOH reagiert da-
gegen basisch!. Eine Losung von Natriumnitrat NaNOs reagiert neu-
tral, da es sich um ein Salz einer sehr starken Base und einer sehr star-
ken Séaure handelt.

Salze, bei denen beide Komponenten, d. h. Base und Saure, schwache
Elektrolyte sind, unterliegen gleichfalls der Hydrolyse. Dabei richtet
sich die Reaktion der walrigen Losung nach der Komponente, die
relativ am stérksten ist. So reagiert z. B. eine Losung von Alumi-
niumazetat (essigsaurer Tonerde) (CHsCOO)sAl sauer.

3 CHsCOO- + AB+ + 3 H:0 2 3 CHsCOO- + 3 H+ 4 Al(OH)s
Die Essigsdure ist zwar eine schwache Saure. Sie ist aber doch ein
bedeutend stirkerer Elektrolyt als das Aluminiumhydroxid, bei dem
es sich um eine sehr schwache Base handelt.

Auch die Stirke eines Elektrolyts ist also eine Eigenschaft, die stets
im Zusammenhang mit dem Charakter des Reaktionspartners
betrachtet werden muB. Von den wifirigen Losungen der Azetate
(Salze der Essigsdure) reagiert

die des Natriumazetats basisch,

die des Aluminiumazetats sauer.

Gegeniiber der Natronlauge, einer sehr starken Base, ist die Essig-
sdure der schwichere Elektrolyt. Gegeniiber dem Aluminium-
hydroxid, einer sehr schwachen Base, ist die Essigsdure der stér-

1 Die Essigsdure (Athanséure) ist eine organische Sdure mit der Struktur-
if 0
Va

formel H—C—C
I \O —H,

H
kurz CH3COOH geschrieben. Wie bei allen organischen Sduren steht hier
das durch ein Metall ersetzbare Wasserstoffatom am Ende der Formel.
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kere Elektrolyt. Hier ist wiederum das philosophische Gesetz des
allseitigen Zusammenhangs der Dinge und Erscheinungen wirksam
(vgl. Lehrmaterial Marxismus-Leninismus, Thema: Der dialektische
und historische Materialismus).

Ganz allgemein miissen Sie sich merken:
Von den beiden Elektrolyten, die am Aufbau eines Salzes beteiligt
sind, bestimmt stets der stirkere den Charakter der wiflrigen
Losung dieses Salzes.

Dabei ist aber zu beachten, daB3 nur die Salze der Hydrolyse unterlie-

gen, von denen mindestens eine Komponente, Base oder Siure, ein
schwacher Elektrolyt ist.

C. Schwerpunkte fiir die Zusammenfassung

. Dissoziationsgleichgewicht des Wassers

. Tonenprodukt des Wassers

. Wasserstoffionenkonzentration und pH-Wert:
. Hydrolyse

= Wy -

D. Zusammentassung

Das Wasser unterliegt in dullerst geringem MaBe der elektrolytischen
Dissoziation:
H20 &= H + OH-
In jeder wilrigen Losung stellt sich zwischen den Wassermolekiilen
einerseits und den Wasserstoffionen H+ und Hydroxidionen OH-
andererseits ein chemisches Gleichgewicht ein, das weit auf der Seite
der undissoziierten Wassermolekiile liegt. .
Dabei hat das Produkt aus der Konzentration der Wasserstoffionen
[H+] und der Konzentration der Hydroxidionen [OH-] bei gleichen
duleren Bedingungen einen konstanten Wert, der als Ionenprodukt
des Wassers bezeichnet wird. Fiir 22 °C gilt
[H+] . [OH-] = 10-14 Mol?/Liter2.
Da mit der Konzentration der Wasserstoffionen [H+] stets auch die
Konzentration der Hydroxidionen [OH~-] gegeben ist, wird die Wasser-
stoffionenkonzentration [H*] als Mal} sowohl fiir den sauren als auch
fiir den basischen Charakter einer wéfrigen Losung verwendet. Dabei
bedient man sich aber meist des negativen Logarithmus der Wasser-
stoffionenkonzentration, der als pH-Wert bezeichnet wird :
—lg [H*] = pH
Saure Losungen haben einen pH-Wert < 7.
Neutrale Losungen haben den pH-Wert 7.
Basische Losungen haben einen pH-Wert > 7.
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Die Hydrolyse ist die Umkehrung der Neutralisation:

Neatralisation
Séure + Base —  Salz + Wasser
Hydrolyse

Alle Salze, an deren Aufbau mindestens ein schwacher Elektrolyt
(Sédure oder Base) beteiligt ist, unterliegen in wéiBrigen Losungen der
Hydrolyse. Ist die Base schwicher, reagiert die Losung sauer, ist die
Séure schwicher, reagiert die Losung basisch.

E. Ubungen und Kontrollfragen
2.1. Berechnen Sie, in wieviel Litern Wasser von 22 °C ein Mol
(Grammion) Wasserstoffionen enthalten ist!

Wie grof ist der pH-Wert einer 0,01-normalen Kalilauge KOH
und einer 0,001-normalen Salzsdure HC1?

[
)

2.3. Welche Wasserstoffionen- und Hydroxidionenkonzentration be-
sitzt eine Losung mit dem pH-Wert 9 ? Welche Farbe weisen der
Lackmusfarbstoff, das Kresolrot und das Alizaringelb in dieser
Losung auf ? Verwenden Sie Bild 2-4! Wie reagiert diese Losung ?

2.4, Welchen pH-Wert besitzt eine Losung, die im Liter 10-4 Mol
Hydroxidionen OH- enthélt ? Wie reagiert diese Losung ?

Il\')
o]}

Wie reagieren die wilrigen Losungen folgender Salze: Ammo-
niumnitrat, Natriumnitrat, Kaliumkarbonat, Aluminiumchlorid
und Natriumazetat ? Die Stirke der zugrunde liegenden Sduren
bzw. Basen kénnen Sie aus Lbr. 1, Tafel 6-2, entnehmen.

2-6.* Wie grof ist die Wasserstoffionenkonzentration [H+] einer
Losung, die den pH-Wert 2,8 besitzt ?

2.7.* Die Wasserstoffionenkonzentration einer Lésung betragt
8,79 . 1012 Mol/l. Wie gro8 ist der pH-Wert der Losung ? Wie
reagiert sie ?

2-8.* Mit dem pH-Messer Typ 7007 des VEB Funkwerk Erfurt sind

' Messungen in folgenden Bereichen méglich:

pHO... 14
pHO-.- 4
pHS... 12

In welchem Bereich wiirden Sie arbeiten, wenn eine Wasserstoff-
ionenkonzentration [H*] zu erwarten ist, die zwischen
5,1 103 Mol/l und 2,9 - 10-* Mol/! liegt ?

* Diese Aufgaben gehéren zu den nicht fiir alle Fachrichtungen verbind-
lichen Kleindruckabschnitten.
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3. Elektrochemische Spannungsreihen

A, Einfihrung und Wiederholung

Viele chemische Reaktionen sind untrennbar mit Umsetzungen von
Elektroenergie verbunden. Mit diesen Reaktionen beschéftigt sich ein
wichtiges Teilgebiet der Chemie, die Elektrochemie. In diesem und
im folgenden Kapitel werden die wichtigsten elektrochemischen Vor-
ginge behandelt. Zunichst lernen Sie mit der elektrochemischen Span-
nungsreihe eine Anordnung der Metalle nach ihrer chemischen Bestén-
digkeit kennen, die wesentlich genauer ist als die Ihnen bekannte
Einteilung in edle und unedle Metalle. In diesem Zusammenhang
erfahren Sie, wie der unterschiedliche Charakter der Metalle zur Er-
zeugung elektrischer Spannungen ausgenutzt werden kann.

Um dieses Kapitel verstehen zu konnen, miissen Sie vor allem folgende
im Lehrbrief 1 behandelten Lehrstoffe sicher beherrschen:

Elektrolytische Dissoziation

Eigenschaften der Elektrolyte (Basen, Sduren, Salze);
Tonenreaktionen;

Redoxvorginge.

B. Stoffvermittlung

3.1. Chemische Umsetzungen zwischen Metallen und Salzlésungen

Versuch 3-1

In drei kleinen Bechergldsern (vgl. Bild 3-1) werden Metallbleche in
Salzlésungen getaucht, und zwar in den Zusammenstellungen, die in
Tafel 3-1 angegeben sind.

Nach kurzer Zeit konnen wir auf den Eisenblechen eine rotbraune
Schicht erkennen, die so locker sitzt, daf} sie sich abwischen 1aBt. Es
handelt sich um Kupfer. Auf dem Kupferblech ist kein Niederschlag
entstanden. Wir konnen also zunéchst feststellen:

Eisen reagiert mit Kupfer(II)-sulfat und Kupfer(II)-chlorid,
Kupfer reagiert nicht mit Eisen(II)-sulfat.

Das unterschiedliche Verhalten der beiden Metalle in den Salzlésungen
laBt sich damit erkliren, daBl Eisen ein unedles, Kupfer dagegen ein
halbedles Metall ist. Das unedle und deshalb leicht reagierende Metall
Eisen fithrt in den Gldsern 1 und 2 eine chemische Reaktion herbei.
Das halbedle Metall Kupfer, das chemisch sehr bestdndig ist, reagiert
im Glas 3 nicht. Im Glas 1 hat das unedle Metall Eisen das edlere Me-
tall Kupfer aus seinem Salz (CuSO4) verdrangt und ist selbst als Salz
(FeSO4) in Losung gegangen:

CuS04 + Fe — FeSO4 + Cu
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Olos 1 6los 2 blas 3
Eisenblech

Eisenblech

Kupfer- —+ Kupfer-
Niederschiag _ | Mederschiag
CuS0y-Losung = Llull; - Lb’.mngx FeS504- za“:ung\

Bild 3-1. Eisen verdringt Kupfer aus seinen Verbindungen

Tafel 3-1
Chemische Umsetzungen zwischen Metallen und Salzlésungen
% Glas i Metall { Salzlosung rAbscheidung f Gleichungen
| =
|1 Eisen | Kupfer(II)-sulfat Kupfer Cu2t+Fe —Cu + Fe2+
(rotbraun)
2 Eisen Kupfer(II)-chlorid Kupfer =~ Cu?t+Fe —Cu +Fe2+
\ (rotbraun)
3 ‘Knpfer Eisen(II)-sulfat keine |

Durch einen weiteren Versuch a8t sich zeigen, daB3 bei dieser Reaktion
tatsichlich ein Eisensalz entsteht:

In ein Reagenzglas geben wir etwa 5 ml sehr verdinnte Kupfer(II)-sul-
fatlosung, deren Blau‘drbung gerade noch deutlich zu erkennen ist, und
eine groBe Spatelspitze Eisenpulver. Wir verschlieBen das Reagenzglas
mit dem Daumen und schiitteln es kréftig. Wenn eine ausreichende Menge
an Eisenpulver verwendet wurde, wird die Kupfersulfatlosung dabei
farblos. Besonders deutlich ist das zu erkennen, wenn wir zur Kontrolle
einige Milliliter der Ausgangsldsung in einem zweiten Reagenzglas aufbe-
wahrt haben.

In der farblos gewordenen Losung lassen sich Eisenionen nachweisen. Bei
Zugabe von Ammoniumhydroxid entsteht ein griiner Niederschlag, bei
dem es sich um ein Gemenge von Eisen(II)- und Eisen(IIT)-hydroxid
handelt. In der zur Kontrolle aufbewahrten Kupfersulfatlgsung bilden sich
dagegen, sobald wir Ammoniumhydroxid zugeben, Tetramminkupfer(II)-
komplexionen [Cu(NHs)s]2*, die an einer kréftigen Blaufdrbung der Losung
zu erkennen sind.

Besonders iibersichtlich werden die im Versuch 3-1 abgelaufenen Vor-
génge durch die Tonengleichung wiedergegeben :

Cut + S042- 4 Fe — Fe2t 4 8042~ + Cu
Aus dieser Gleichung ist zu entnehmen, daf3 das Sulfation nicht an der
Reaktion beteiligt ist. Die Umsetzung erfolgt nur zwischen den Kupfer- -
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jonen und den Eisenatomen, aus denen Kupferatome und Eisen-
ionen entstehen. Da hierbei Elektronen abgegeben bzw. aufgenommen
werden, handelt es sich um einen Redoxvorgang:
Fe — Fe2t 4 2e- (Oxydation)
2+ 4 2¢- - Cu (Reduktion)
Fc+Cu+ —»Fe++(,u
Im Versuch 3-1 war der chemische Vorgang im Glas 2 der gleiche wie
im Glas 1. Die Chloridionen sind ebensowenig an der Umsetzung
beteiligt wie die Sulfationen.
Als Ergebnis kénnen wir festhalten:
Eisen verdringt die Kupfer(II)-ionen aus den wéllrigen Lésungen
von Kupfer(II)-salzen.
Wie wir im Glas 3 feststellen muBten, wird umgekehrt das Bisen aus
wiBrigen Losungen von Eisensalzen durch das Kupfer nicht verdringt.

Versuch 3-3

In einem weiteren Versuch wollen wir unsere Untersuchungen auf
andere Metalle ausdehnen (vgl. Bild 3-2 und Tafel 3-2):

Beachten Sie, daf3 die im Bild 3-2 untereinanderstehenden Gliser jeweils
zusammengehoren. Dabei liegt stets das Element, das in dem einen Glas
als Salz aufiritt, im anderen Glas elementar vor und wmgekehrt.

Glos 1 Glas 2 Glas 3

Zinkblech «

Zinkblech

Silber-

Kupfer-
Niederschlag

Niedersthiag

Pb (MO;),-Lésung (uS04~Llisung AgNOy - Lisung

Glas4 Glas 5 6los 6

mim Sitberblech

In(l2-Lésung

(us0, -tii.rzmgx

ZnS0y -Losung

Bild 3-2. Die unedleren Metalle verdréingen die edleren Metalle aus deren
Verbindungen.
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Nach einigen Minuten haben sich auf den Metallen in den Gldsern 1, 2
und 3 die in der Tafel 3-2 angegebenen Niederschlige abgeschieden.
Wegen der feinen Verteilung der abgeschiedenen Metallteilchen weisen
die Niederschldge keinen metallischen Glanz auf.

In den Glisern 4 bis 6 sind dagegen keine Abscheidungen festzustellen.

Tafel 3-2
Umsetzungen zwischen Metallen und Salzlésungen

I

] Glas | Metall [‘ Salzlésung [ Abscheidung { Gleichungen |
. Zink ‘ Blei(II)-nitrat ’ Blei \ Pb2+4Zn — Pb + Zn2t+ {
‘ | (grau) J !
| 4 Bl l Zinkehlorid koine | . - \
2 | Zink ‘ Kupfer(11)-sulfat ‘ Kupfer | Cu?*+Zn - Cu + Zn2t
| | (rotbraun) |
(5 Kupfer Zinksulfat keine | —
P | = o S
{3 Kupimii Silbernitrat Silber ‘\2Ag++Cu —2Ag 4 Cu2+
\ (@aw) |-
f

. 6 | Silber | Kupfer(II)-sulfat | keine

Auf Grund der Versuche 3-1 bis 3-3 kénnen wir nun allgemein sagen:

In der Regel verdringen die unedieren, also chemisch aktiveren
Metalle die edleren, also schwiicher reagierenden Metalle, aus den
Salzlosungen und gehen selbst als Ionen in Losung.

Umgekehrt sind die edleren Metalle nicht in der Lage,
die unedleren aus ihren Verbindungen zu verdridngen.
Betrachten Sie hierzu die Gliser 4 bis 6 (Bild 3-2), in denen keine Ab-
scheidung erfolgt ist !

3.2. Spannungsreihe der Metalle

Die Versuche 3-1 bis 3-3 zeigen, dafl die Metalle ein unterschiedliches
Bestreben aufweisen, in den Ionenzustand tiberzugehen.
Ordnen wir die in den Versuchen 3-1 bis 3-3 betrachteten Metalle
danach, wie dieses Bestreben abnimmt, so erhalten wir folgende Reihe:

Zn Fe Pb Cu Ag
Dabei steht links das unedelste und rechts das edelste dieser Metalle.
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In dhnlicher Weise kénnten wir durch Versuche die Einordnung weite-
rer Metalle ermitteln. Wir erhalten dann die sog. Spannungsreihe
der Metalle:

Cs K Ca Na Mg Al Mn Zn Cr Fe Co Ni Sn Pb [H] Cu Ag Hg Pt Au
unedel edel

Der Wasserstoff, der — in Klammern gesetzt — in diese Reihe auf-
genommen wurde, ist zwar kein Metall, kann aber wie die Metalle
positiv geladene Tonen H+ bilden.

Wenn wir die Ergebnisse der Versuche 3-1 bis 3-3 verallgemeinern,
koénnen wir zu der Spannungsreihe der Metalle sagen:

Jedes Metall dieser Reihe hat ein stirkeres Bestreben, in Ionen-
form aufzutreten, als die rechts von ihm stehenden Metalle und
ist daher imstande, diese aus den Losungen ihrer Salze! zu ver-
driangen.

Das 146t sich leicht vom Atombau her erliutern:

Jedes Metall dieser Reihe gibt seine Valenzelektronen an die Kationen
der rechts von ihm stehenden Metalle ab, mit denen es in einer Losung
zusammentrifft. Dabei geht das links stehende Metall selbst in Form
von Kationen in Lésung, wihrend sich das rechts stehende Metall
elementar abscheidet. Das abgeschiedene Metall wurde dabei reduziert,
das in Jonenform iibergegangene dagegen oxydiert. Das folgende
Schema gibt das anschaulich wieder:

links stehendes Metall rechts stehendes Metall
(unedleres Metall) (edleres Metall)
Atom Elektronen- Ion
(ungeladen) T bitgang, (positiv geladen)
wird | oxydiert wird | reduziert
Ion Atom
(positiv geladen) (ungeladen)

Durchdenken Sie dieses Schema grindlich an einem Beispiel aus dem
Versuch 3-3:

Zn - Zn2+ + 26 (Oxydation)
Cut +2e- - Cu (Reduktion)

I

Das gilt allerdings nur fir die Salze, in denen das betreffende Metall als
Kation auftritt, wie z. B. das Mangan im Mangansulfat MnSOy4. Es gilt
nicht fiir solche Salze, in denen das Metall im Séurerestion steht, wie
z. B. das Mangan im Kaliumpermanganat KMnOg.
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Aus diesem Schema geht hervor:

Taucht ein Metall in die Losung eines Salzes eines anderen Metalls,
8o tritt nur dann eine Reaktion ein, wenn das edlere Metall in
Form von Ionen, das unedlere Metall dagegen in Form von unge-
‘ladenen Atomen vorliegt.

Vergleichen Sie unter diesem Gesichispunkt die im Versuch 3-3 unter-
suchten sechs verschiedenen Kombinationen von Metall und Salzlosung
mit der Stellung der beteiligten Metalle in der Spannungsreihe !

In den Glisern 4 bis 6 lag jeweils das edlere Metall schon in Form un-
geladener Atome und das unedlere Metall schon in Form von Tonen
vor. Deshalb konnte es hier zu keinen chemischen Reaktionen
kommen.

Uber die Stellung, die der Wasserstoff in der Spannungsreihe ein-
nimmt, wird uns ein Versuch Aufschluf} geben:

Versuch 3-4

Finf Reagenzgliser werden mit verdiinnter Salzsiure gefiillt. Dann
geben wir in die Gldser annihernd gleichgrofle Stiicke folgender Me-
talle (vgl. Bild 3-3):

Zink, Eisen, Blei, Kupfer, Silber.
Beachten Sie, daff diese Reihenfolge mit der Spannungsreihe iiberein-
stimmt !

Im Glas 1 (Zink) setzt sofort eine heftige Wasserstoffentwicklung ein.
Im Glas 2 (Eisen) ist die Wasserstoffentwicklung etwas geringer und

Gas 1 " bras2 Glas 3 blas blas 5
i —

Alle 6liser

enthalten

verdinnte
Salzsdure

\%i Kupfer %“Si/be/

|
schwache | ¢ keine
Wasserstoffentwicklung

Bild 3-3. Die Heftigkeit, mit der sich Metalle mit verdinnter Salzséure um-
setzen, nimmt in der Spannungsreihe von links nach rechts ab. Metalle, die
in der Spannungsreihe rechts vom Wasserstoff stehen, reagieren nicht
mit verdiinnter Salzsédure. \
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im Glas 3 iiberzieht sich das Blei nur langsam mit Gasblasen, die dann
allméahlich auch emporsteigen:

Zn + 2 H+ —» Zn3+ -+ Hy
Fe + 2 H+ —» Fe2t+ 4 Hy
Pb + 2 H+ - Pb2*+ + Hy

In den Gldsern 4 (Kupfer) und 5 (Silber) ist keine Reaktion zu beob-
achten.

Die Reaktionsfahigkeit der Metalle gegeniiber verdiinnter Salzsdure
nimmt also offenbar in der Spannungsreihe von links nach rechts ab.
Das gleiche konnten wir mit anderen verdiinnten Sduren beobachten.
Alle Metalle, die in der Spannungsreihe links vom Wasser-
stoff stehen, sind imstande, den Wasserstoff aus verdinn-
ten Sduren zu verdringen. Die rechts vom Wasserstoff stehenden
Metalle reagieren dagegen nicht mit verdiinnten Séuren.

Die links vom Wasserstoff stehenden Metalle werden als unedle
Metalle bezeichnet, die rechts vom Wasserstoff stehenden als
edle Metalle. Der unedle Charakter nimmt in der Reihe nach rechts
fortschreitend ab. Der edle Charakter nimmt in der gleichen Richtung
zu. Zisium ist das unedelste, Gold das edelste Metall dieser Reihe.

3.3. Galvanische Elemente

Wenn Sie aufmerksam diese Ausfiihrungen verfolgt haben, wird bei
Thnen bereits die Frage aufgetaucht sein, weshalb wir von einer
Spannungsreihe sprechen. Bei den bisherigen Versuchen war nie
von Spannung die Rede. Durch folgenden Versuch wird diese Frage
beantwortet:

Versuch 3-5

Von zwei verschiedenen Metallen, die als Elektroden in ein Glasgefi3
hineinragen, gehen zwei Kabel zu einem Voltmeter (Bild 3-4 und
3-5). In dem GefdBl befindet sich als Elektrolytlosung sehr verdiinnte
Salzsdure. Zuerst tauchen wir die Metalle Zink und Kupfer in die
Elektrolytlosung. Dabei schligt das Voltmeter — je nach seinem Mef3-
bereich — mehr oder weniger stark aus. Es ist also eine Spannung
vorhanden, die das Fliefen eines elektrischen Stromes bewirkt. Im
Gegensatz zu dem Versuch, mit dem wir im Lehrbrief 1 die Leitfahig-
keit von Losungen untersuchten, befindet sich jetzt in unserer Ver-
suchsanordnung keine zusétzliche Spannungsquelle. Die Spannung
muB daher durch die zwei verschiedenen Metalle und den Elektro-
lyten hervorgerufen worden sein, d. h., zwischen den beiden Metallen
muB eine Spannung bestehen.
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Bild 3-4

Bild 3-4. Zwischen zwei verschiedenen
Metallen, die in eine Elektrolytlosung
tauchen, besteht eine Spannung. Eine
solche Kombination Metall I/Elektrolyt-
losung/Metall II wird als galvanisches
Element oder galvanische Kette be-

Elektroly!-Lisung. zeichnet.
' Bild 3-5. Schaltskizze eines galvanischen
: ] Elements
Zink- Kupfer-
Blech Blech
Bild 3-5
Versuch 3-6

Ersetzen wir in unserer Versuchsanordnung das Metall Kupfer durch
Eisen, so ist der Zeigerausschlag am Voltmeter erheblich geringer.
Zwischen Zink und Eisen besteht also eine geringere Spannung als
zwischen Zink und Kupfer. Auch wenn wir nacheinander die Metalle
Nickel, Zinn und Blei gemeinsam mit dem unedlen Metall Zink
in die verdiinnte Salzsdure eintauchen lassen, kénnen wir aus dem —
allerdings stark unterschiedlichen — Zeigerausschlag des Voltmeters
erkennen, daf} eine Spannung vorhanden ist und ein elektrischer Strom
flieBt.

Bei den betrachteten finf Kombinationen zwischen zwei Metallen
nimmt der Zeigerausschlag des Voltmeters, also die abzulesende
Spannung, in der nachstehenden Reihenfolge zu:

Zn/Fe Zn/Ni Zn/Sn Zn/Pb Zn/Cu
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Die Reihenfolge, in der die mit dem Zink kombinierten fiinf Metalle
hier auftreten
Fe Ni Sn Pb Cu,

stimmt mit der Anordnung iiberein, die wir diesen Elementen im
A bschnitt 3-2 auf Grund ihrer chemischen Reaktionsfihigkeit gaben
und die wir bereits dort als Spannungsreihe der Metalle bezeich-
neten.

Bisher haben wir diese fiinf Metalle stets mit dem unedlen Metall Zink
kombiniert. Wir kénnen aber auch zwischen allen anderen Metallpaaren,
z. B. Zinn/Blei, Eisen/Nickel und Blei/Kupfer, am Zeigerausschlag des
Voltmeters eine Spannung feststellen.

Eine solche Kombination von zwei verschiedenen Metallen, die in eine
Elektrolytlosung tauchen, wird nach dem italienischen Arzt und Natur-
forscher Luigi Galvani (1737 bis 1798) als galvanisches Element
bezeichnet. Galvani entdeckte 1789, dafl bei solchen Kombinationen
elektrische Spannungen auftreten.

Thnen ist der Ausdruck Element bisher als Bezeichnung fiir die chemi-
schen Grundstoffe bekannt. In diesem Falle wird er in einem ganz
anderen Sinne verwendet, und zwar fiir eine Kombination

Metall I/Elektrolytlosung/Metall TI.
(Die Schragstriche | symbolisieren die Grenzflichen zwischen den ein-
zelnen Bestandteilen.)

Da hier drei Bestandteile zu einem System werkettet sind, wird heute
statt von einem galvanischen Element héufig auch von einer galva-
nischen Kette gesprochen.

Eine galvanische Kette entsteht, wenn zwischen zwei verschied

nen Metallen durch eine Elektrolytlésung eine leitende Verbindung
" hergestellt wird.

Die dabei auftretende Spannung ist um so grofer, je weiter die

zwei Metalle in der elektrochemischen Spannungsreihe der Metalle

voneinander entfernt stehen.

Eines der bekanntesten galvanischen Elemente ist das Daniell-Element!:
Bei ihm tauchen ein Zylinder aus Zinkblech in eine Zinksulfatlésung
und eine Kupferplatte in eine Kupfersulfatlgsung

Zn/ZnS04/CuS04/Cu,

wobei die beiden Losungen durch einen pordsen Tonzylinder vonein-
ander getrennt sind (vgl. Bild 3-6). Eine solche porose Scheidewand,
die die Vermischung zweier Losungen verhindert, aber die elektrische

1 Erfunden von dem englischen Naturforscher John Frederic Daniell
(1790 bis 1845).
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Leitfidhigkeit zwischen diesen beiden Losungen aufrechterhalt, wird
als Diaphragmat bezeichnet. Die Spannung eines Daniell-Elementes
betragt reichlich 1 Volt. Dabei bildet das Zink den Minuspol und das
Kupfer den Pluspol.

Das galvanische Element mit der groBten praktischen Bedeutung ist
das Leclanché-Element?. Sie kennen es in der Form der Taschenlampen-
batterien. Bei diesem sogenannten Trockenelement (vgl. Bild 3-7) ist
das unedle Metall Zink nicht mit einem edleren Metall kombiniert,
sondern mit dem Nichtmetall Kohlenstoff (Graphit).

Kohle-£lektrode
mit Messingkappe

(Pluspol)

' 7
Yerqufimasse| oY=

Minuspol
l Glasgefay alatinier/t
l 9o/ .?q/m/'ak- {— Braunstein-
Zinkzylinder+ Kupfersulfat- Losung—1 Beute!
dsung
Zinksulfat-
L55ung
Kupferplotte t—Papphilse
pordser Zink-Behalfer]
g ,

Tonzylinder (Hinuspol) ) — _ =T
Bild 3-6. Daniell-Element Bild 3-7. Trockenelement
(zum Teil im Schnitt) (sogenannte Monozelle)

Als Elektrolyt dient eine konzentrierte Losung von Ammonium-
chlorid NH4Cl (Salmiak), die mit Hilfe eines saugfahigen oder gelati-
nierenden Zusatzes (z. B. Holzmehl, Weizenmehl, kolloide Kieselsdure)
eingedickt wurde. Die Graphitelektrode ist von einem Gemisch aus
Mangan(IV)-oxid/MnOz (Braunstein) und Graphit umgeben, das sich
in einem Gazebeutel befindet. Die Zinkelektrode ist beim Trocken-
element zugleich Behilter fiir die Elektrolytlosung. Hier liegt also die
galvanische Kette

Zn/NH4Cl/(MnO2)C
vor. Sie ergibt eine Spannung von etwa 1,5 V.

In den sogenannten Flachbatterien (vgl. Bild 3-8) sind drei Trocken-
elemente, d.h. drei galvanische Ketten, hintereinandergeschaltet,
wodurch eine Spannung von etwa 4,5 V erreicht wird. Sicher haben
Sie schon einmal eine verbrauchte Taschenlampenbatterie auseinander-
genommen und dabei festgestellt, daB das unedle Metall Zink weit-

L diaphragma (griech.) Scheidewand.
2 Erfunden von dem Franzosen Leclanché (1839 bis 1882).
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gehend zerstort war. Auch bei den in den Versuchen 3-5 und 3-6
zusammengestellten galvanischen Elementen kénnten wir nach linge-
rem FlieBenlassen des elektrischen Stromes eine Zerstérung des un-
edleren der beiden Metalle feststellen, wihrend das edlere erhalten
bleibt. Wir koénnen also sagen:
Bei den galvanischen Elementen flieBt der elektrische Strom unter
Zerstorung des unedleren Metalls.

Minuspol

Bild 3-8
Flachbatterie

Normalelemente

Normalelemente sind galvanische Elemente mit einer von der Zeit und
der Temperatur weitgehend unabhéngigen Urspannung’. Wegen der Be-
stéindigkeit ihres Potentials werden sie als Standardelemente zur Messung
der Urspannung anderer galvanischer Elemente benutzt. Die fiir MeB-
zwecke zulédssige Stromentnahme ist sehr gering. Normalelemente werden
daher nur in Kompensationsschaltungen (Bild 3-17) verwendet.

Als internationales Standardelement benutzt man heute das Weston-
Normalelement (Kadmium-Normalelement). Seinen Aufbau zeigt Bild 3-9.

gesdttigle Kadmium -
Sutfotldsung

ol
5 ris!
Yyrarkraiane, Quecksilber(])-

Sulfarschicht Bild 3-9

Kadmium -. Quecksilber

amalgam Weston-Normalelement

(=) (+)

Es besteht dus einem H-formigen Glasgefil, in dessen untere Schenkel
Platindrihte eingeschmolzen sind. Als Pluspol besitzt es reinstes Queck-
silber, das mit einer Paste aus Quecksilber(I)-sulfat und Quecksilber iiber-
schichtet ist. Der Minuspol besteht aus Kadmiumamalgam mit einem
Kadmiumgehalt von 10...13% Cd. Gemeinsamer Elektrolyt ist eine
gesiittigte Kadmiumsulfatlgsung, in der sich Kristalle von 3 CdSO4 - 8 H20
befinden.

1 vgl. Abschn. 3.6.
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Die Zusammensetzung des Weston-Elements wird durch die galvanische
Kette veranschaulicht:

CdHg / 3 CdSO4- 8 H20 / HgeSO04 / Hg

Anodénvorgang: Cd — Cd++ 4 2e-

Katodenvorgang: Hge*t + 2e~ — 2 Hg

Die Urspannung betréiigt bei 20 °C.1,01865 V.

Der Temperaturkoeffizient, d. h. die Spannungsinderung bei Tempe\ratur-

v
édnderung um 1 °C, ist sehr klein (0,000038 . bei 20 °C).
ard.

3.4. Elektrochemische Korrosion

Um eine Zerstérung des unedleren von zwei Metallen handelt es sich
auch bei der sogenannten elektrochemischen Korrosion. Als Korrosion
wird jede ,,Z erstorung von Metall durch chemische oder elektrochemische
Reaktion mit seiner Umgebung‘‘ bezeichnet (TGL 0-50900). In diesem
Abschnitt beschiftigen wir uns nur mit der elektrochemischen
Korrosion.

Wir wollen von zwei praktischen Beispielen ausgehen. Sie haben sicher
schon erlebt, dafl eine Aullenantenne ohne sichtbaren Anlaf} zerrissen
ist. Bei niherer Betrachtung zeigte sich, daf} die Antenne dort gerissen
war, wo zwei verschiedene Metalle einander beriihrten. Wird die An-
tenne in der gleichen Weise wieder angebracht, so kann man damit
rechnen, dal} sie innerhalb von 1 bis 2 Jahren wieder reifit. Vielleicht
haben Sie auch schon beobachtet, daB eine elektrische Leitung plotz-
lich keinen Strom mehr fithrte, obwohl das Netz Spannung aufwies
und die Sicherungen in Ordnung waren. Bei ndherer Untersuchung
stellte sich dann heraus, daf in einer Verteilerdose oder in einem Schal-
ter zwischen einem Aluminiumdraht und einer Messingklemme kein
Kontakt mehr bestand. An Fahrradbeleuchtungen treten solche Storun-
gen besonders haufig auf.

Sobald zwei verschiedene Metalle zusammentreffen, ist die eine Vor-
aussetzung fiir ein galvanisches Element gegeben. Es fehlt nur
noch der Elektrolyt. Bei der AuBenantenne und bei der Fahrrad-
beleuchtung wirkt das Regenwasser als Elektrolyt. In der Luft sind
Nichtmetalloxide wie Schwefeldioxid SOz und Kohlendioxid COz ent-
halten. Mit dem Regenwasser verbinden sie sich zu schwefliger Sdure
und Kohlensdure. Damit ist das galvanische Element vollstandig.
Da sich die beiden Metalle beriithren, ist das galvanische Element
kurzgeschlossen, wir sprechen in diesem Falle von einem Lokal-
element (vgl. Bild 3-11). Es flieBt ein elektrischer Strom, wobei der un-
edlere Bestandteil allméhlich zerstért wird.

Die an den Beriithrungsstellen unterschiedlicher Metalle auftretende
elektrochemische Korrosion wird als Kontaktkorrosion bezeichnet.
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Im Bild 3-10 zeigen wir mit dem Zusammentreffen von Eisen und
Kupfer ein besonders krasses Beispiel einer elektrochemischen Korro-
sion.

Das FEisen, als das unedlere der beiden Metalle, schickt Tonen in die
Losung, es wird allmahlich zerstort:

Fe — Fe2t + 2 e~ (3-1)
Die auf dem Eisen zuriickbleibenden Elektronen wandern zum Kupfer
und entladen dort Wasserstoffionen :

2H++2e -2H (3-2)

Der entstehende elementare Wasserstoff wird durch den im Wasser
geldsten Luftsauerstoff zu Wasser oxydiert:

2H + 5 02 » H:0 (3-3)

Da der Losung nach Gleichung (3-2) stindig Wasserstoffionen ent-
zogen werden, zeigt sich in der Losung bald ein Uberschuf an Hydroxid-
ionen. Die Lésung reagiert dann basisch. Die Hydroxidionen und die
Eisenionen ergeben unter dem EinfluB von Luft und Wasser Rost.

Tropfen einer
Elektrolyt-Losung
(2.B. Salzwasser)

Eisen Kupfer.
7, HIN
Bild 3-10. Elektrochemische Korrosion an einer Beriihrungsstelle von Eisen
und Kupfer

.Eine elektrochemische Korrosion tritt aber auch dann ein, wenn die

beiden sich berithrenden Metalle in der Spannungsreihe weniger weit
voneinander entfernt stehen als Eisen und Kupfer. Die elektrochemische
Korrosion schreitet dann langsamer voran.
Theoretisch sind die durch Kontaktkorrosion eintretenden Schiden
leicht zu verhiiten. Man mufl dafiir sorgen, daB kein galvanisches Ele-
ment zustande kommt. Mit anderen Worten, wir diirfen nie zwei ver-
schiedene Metalle so zusammenbringen, dal eine Elektrolytlosung
(z. B. Regenwasser oder Luftfeuchtigkeit) an die Beriihrungsfliche
dieser Metalle gelangen kann.
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Das ist einmal zu erreichen, indem wir nur gleiche oder doch sehr
dhnliche Metalle bzw. Metallegierungen miteinander
verbinden. Dies gilt besonders fiir Nieten, Schrauben und &hnliches.

Die andere Moglichkeit, eine elektrochemische Korrosion zu verhiiten,
liegt im Feynhalten des Elektrolyten. Das wird besonders dann
anzuwenden sein, wenn es sich aus bestimmten Griinden nicht vermei-
den 1aBt, daB sich zwei verschiedene Metalle beriihren. Hierzu kénnen
die verschiedensten Schutziiberziige — sowohl metallischer als auch
nichtmetallischer Art — dienen.

In Verteilerdosen, Schaltern usw. kann eine elektrochemische Korro-
sion nur eintreten, wenn sie dem Einflul von Feuchtigkeit ausgesetzt
sind. Das gilt besonders fiir Kellerrdume, Waschrdume, aber auch fiir
viele Industrieanlagen. In solchen Fillen sind daher luftdicht schlie-
Bende Verteilerdosen, Schalter usw. vorgeschrieben.

Eine elektrochemische Korrosion tritt auch ein, wenn Metalle an der
Oberfliche Fremdeinschliisse aufweisen. Solche Fremdeinschliisse
treten bei den Gebrauchsmetallen héufig auf. Sie konnen verschiedenen
Ursprungs sein. Ein groBer Teil rithrt vom Gewinnungsprozef3 her. Es
konnen aber auch Bearbeitungsverfahren — besonders bei weichen
Oberflichen — nachtraglich zu solchen Fremdeinschliissen fithren.
Auch hier ist die Moglichkeit zur Bildung eines kurzgeschlossenen gal-
vanischen Elementes, eines sogenannten Lokalelements, gegeben. Im
Bild 3-11 haben wir ein solches auf einem Fremdeinschlu3 beruhendes
Lokalelement mit einem galvanischen Element verglichen. Eisen ist
das unedlere Metall, das aufgelést wird. In der Praxis kann diese auf
Fremdeinschliissen beruhende elektrochemische Korrosion zum soge-
nannten Lochfraf fithren, der z. B. bei Kesselblechen bedeutend ge-
fahrlicher werden kann als eine diinne, zusammenhdngende Rost-
schicht.

Leider gibt es in der Praxis unzihlige Stellen, an denen eine elektro-
chemische Korrosion auftreten kann. Unserer Volkswirtschaft gehen

metallischer

y Fmer e
Eisen — g { | + Kupfer
r edleres Metall

Bild 3-11. Ein Lokalelement ist ein kurzgeschlossenes galvanisches Element
auf kleinstem Raum
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auf diese Weise — oft durch Unkenntnis — in jedem Jahr erhebliche
Werte verloren.

Versuchen Sie selbst, Beispiele fiir die elektrochemische Korrosion — vor
allem aus Ihrem Betrieb — zu finden! Wenn Sie kiinftig aufmerksam
beobachten, werden auch Ste Fiille entdecken, in denen eine elektrochemi-
sche Korrosion droht. Sie kénnen dann, indem Sie gecignete Mafnahmen
ergreifen oder Ihre Kollegen auf die Korrosionsgefahr hinweisen, unser
Volkseigentum schiitzen helfen.

3.5. Elektroiyﬁscher Lésungsdruck und osmotischer Druck

Es dringt sich nun die Frage auf, wieso innerhalb einer galvanischen
Kette das unedlere Metall in Form von Ionen in Lésung geht, wihrend
das bei dem edleren Metall nicht der Fall ist.

Taucht ein Metall in die Losung eines seiner Salze (z. B. Zink in eine
Zinksulfatlésung), so laufen gleichzeitig zwei Vorgénge ab:

1. Das Metall schickt positiv geladene Metallionen in die Losung:
Zn - Zn% 4 2 e~

2. Aus der Losung werden positiv geladene Metallionen an dem Metall
abgeschieden :
Zn* 4 2e- - Zn

Diese beiden Vorginge wirken — wie Sie sehen — einander entgegen:
In 2 Zn%t 4 2 e~

Dabei wird schlieBlich ein Gleichgewichtszustand erreicht, in dem sich
die beiden Vorgénge die Waage halten. In diesem Gleichgewichtszu-
" stand werden in der Zeiteinheit ebensoviele Metallionen abgeschieden,
wie in Losung gehen. :

Eine vergleichbarer Gleichgewichtszustand herrscht in einem ge-
schlossenen Gefiaf zwischen einer Fliissigkeit und dem dariiberliegen-
den Gasraum. Hier treten stindig Molekiile aus der Flissigkeit in den
Gasraum iiber — die Fliissigkeit verdampft —, wihrend sich gleich-
zeitig die gleiche Anzahl Molekiile aus dem Gasraum an der Flissig-
keitsoberfliche kondensiert.

Dabei herrscht im Gasraum ein ganz bestimmter — von der Tempera-
tur abhéngiger — Druck, der fir die betreffende Fliissigkeit charak-
teristisch ist und als Dampidruck dieser Fliissigkeit bezeichnet wird.
Leicht verdampfende Fliissigkeiten, wie Ather und Azeton, haben einen
hohen Dampfdruck.

Dem Dampfdruck der Fliissigkeit entspricht der -elektrolytische
Losungsdruck p der Metalle. Der Losungsdruck hat — bei konstanter
Temperatur — fiir jedes Metall einen charakteristischen Wert. Er ist
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ein MafB fiir das Bestreben der Metalle, in Form von
Ionen in Lo6sung zu gehen. Die unedlen Metalle, die ein
starkes Bestreben zeigen, in Form von Ionen in Lésung zu gehen, haben
einen hohen Loésungsdruck, wihrend die edlen Metalle einen
niedrigen Losungsdruck aufweisen.

Dem Losungsdruck wirkt der osmotische Druck sz entgegen. Der osmo-
tische Druck einer Losung beruht darauf, dal sich die Teilchen (Ionen
bzw. Molekiile) eines gelosten Stoffes in der Losung dhnlich verhalten,
wie die Molekiile eines Gases in einem Gasraum. Wie der Druck, den
ein Gas auf die Wandungen eines Gefiafles ausiibt, von der Zahl der
Molekiile pro Volumeneinheit, d. h. von der Konzentration abhingt,
so hiangt der osmotische Druck einer Losung von der Zahl der in der
Volumeneinheit gelosten Teilchen ab, d. h. von der Konzentration des
gelosten Stoffes. Der osmotische Druck bewirkt in unserem Falle, dafl
sich Metallionen aus der Losung am Metall abscheiden, wobei sie ent-
laden werden. Wir kénnen den osmotischen Druck hier auffassen als das
Bestreben einer Loésung, sich zu verdinnen. Verdiinnen
kann sich die Losung dadurch, dall sie Metallionen an das Metall
abgibt. Auf unser Beispiel angewandt, werden also auf Grund des osmo-
tischen Druckes der Zinksulfatlésung Zinkionen auf dem Zinkblech
abgeschieden. Der osmotische Druck steigt — bei konstanter Tempe-
ratur — proportional der Konzentration. Je mehr Zinkionen in der
Losung enthalten sind, um so grofer ist das Bestreben der Losung.
sich zu verdiinnen, d. h., um so gréBer ist der osmotische Druck.

2ink-
][/!/(/ra:/e —

Bild 3-12
Losungsdruck p und osmotischer
Druck z wirken einander entgegen

Zinksulfot-
Lésung

Wihrend der Losungsdruck von der Art des Metalles abhédngt, ist der
osmotische Druck von der Konzentration abhingig, von der Art der
Ionen aber — im Idealfall — unabhéngig.

Losungsdruck und osmotischer Druck wirken einander entgegen:

Losungsdruck
Metall ~ — Metallionen + Elektronen (3-4)
osmotischer Druck
Der Losungsdruck bewirkt ein Inlésunggehen des Metalls in Form
seiner Ionen, der osmotische Druck bewirkt ein Abscheiden der Metall-
ionen als Metall (Bild 3-12).
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Der Gleichgewichtszustand ist erreicht, wenn der Loésungsdruck und
der osmotische Druck gleich grof} sind:

p=na
Auch in diesem Gleichgewichtszustand tritt das philosophische Gesetz
von der Einheit der Gegensitze in Erscheinung.

Wenn nun ein Metall infolge seines Losungsdruckes ein positives
Metallion in Loésung schickt, so bleiben Elektronen auf dem Metall
zuriick, deren Zahl der Zahl der positiven Ladungen des Metall-
ions entspricht. Wird ein Zinkion Zn2t in die Lésung abgegeben, so
bleiben zwei Elektronen auf dem Zink zuriick. Der Lésungsdruck
des Zinks ist, seiner Stellung in der Spannungsreihe entsprechend,
betrichtlich hoch. Erist hoher als der osmotische Druck einer
verdiinnten Zinksalzlosung p > z. Deshalb ist hier der erste Vor-
gang, das Inlésunggehen von Ionen, stirker als der zweite Vorgang,
das Abscheiden von Ionen auf dem Metall. Das Zink gibt also mehr
Ionen an die Losung ab, als gleichzeitig auf ihm abgeschieden werden,
und ladt sich damit in zunehmendem MaBle negativ auf (Bild 3-13a).
Infolge der elektrostatischen Anziehung wird es den positiven Zink-
ionen immer schwerer moglich, das negativ aufgeladene Zink zu ver-
lassen. An der Oberfliche des Zinks bildet sich eine elektrische
Doppelschicht aus (vgl. Bild 3-14a). Das Zink ist gegeniiber der
Losung seines Salzes negativ aufgeladen.

Wie das Zink, so konnten wir nun auch jedes andere Metall in die Lo-
sung eines seiner Salz tauchen. Wenn wir dabei in der Spannungsreihe
nach rechts fortschreiten, so nimmt — wie Sie wissen — der Losungs-
druck (lles Metalls immer mehr ab, wihrend der osmotische Druck —
gleiche Konzentration der Salzlésung vorausgesetzt — unverdndert
bleibt. War beim Zink der Losungsdruck groBler als der osmotische
Druck, so wird, wenn wir in der Spannungsreihe nach rechts fort-
schreiten, der Lésungsdruck schlieflich unter den Wert des osmoti-
schen Drucks absinken. Dann iiberwiegt der in Gleichung (3-4) nach
links gerichtete Vorgang. Es scheiden sich mehr Metallionen auf dem
Metall ab, als gleichzeitig in Losung gehen. Damit ladt sich das Metall
gegeniiber der Losung positiv auf. Das wird z. B. — eine hinreichende
Konzentration der Losung vorausgesetzt — der Fall sein, wenn Kupfer
in eine Kupfersalzlosung taucht (vgl. Bild 3-13b). Da das positiv
aufgeladene Kupfer die positiven Kupferionen absté8t und gleich-
zeitig einen Teil der in der Losung vorhandenen (negativ geladenen)
Anionen (z. B. Sufationen S042-) anzieht, bildet sich auch an der
Oberfliche des Kupfers eine elektrische Doppelschicht aus (vgl.
Bild 3-14b).

Infolge der elektrischen Doppelschichten (Bild 3-14) herrscht am
unedlen Metall (Zink) ein starker Elektroneniiberschull, am
edleren Metall (Kupfer) ein starker Elektronenmangel. Wenn wir
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Kupfer-
-£lektraode

2ink-
Elektrode

Kupfersulfor-

Zinksulfat- g
f Losung

Losung

Bild 3-13°

a) Uberwiegt der Losungsdruck p, ¥ b) Uberwiegt der osmotische Druck x,
so gehen mehr Tonen in Lésung,” ”  so werden mehr Tonen abgeschie-
als abgeschieden werden "3 den, als in Losung gehen

I/hk-!leh!mlt Kupfer-Elekiroge

Kupfersulfat-

Zinksulfat- .
? {0sung

Losung

Bild 3-14. Elektrische Doppelschichten
a) Uberwiegt der Losungsdruck p, b) Uberwiegt der osmotische Druck .

so ladt sich das Metall gegen- so ladt sich das Metall gegeniiber
iiber der Losung negativ auf. der Lésung positiv auf. Am Metall
Am Metall herrscht Elektronen- herrscht Elektronenmangel.
iiberschuB.
Elektronenstrom
oO—

technische Stromrichtung

Minuspol
. _Diap/ll‘W}
Bild 3-15 Zink

Der Elektronenstrom fliet vom
unedleren zum edleren Metall

o =
InS0, A r,usob-A
Losung Losung
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nun die beiden Metalle leitend miteinander verbinden, so flieBt durch
den Leitungsdraht ein Elektronenstrom vom unedleren Metall zum
edleren Metall. Um diesen Strom aufrechtzuerhalten, muBl allerdings
auch zwischen den beiden Elektrolytlésungen eine leitende Verbindung
bestehen (z. B. durch ein Diaphragma), da erst dadurch ein Strom-
kreis zustande kommt (Bild 3-15). Das FlieBen des Stromes kann am
Zeigerausschlag eines Amperemeters oder am Aufleuchten einer Gliih-
lampe erkannt werden. Es handelt sich dann um ein galvanisches
Element Zn/ZnS04/CuS04/Cu, das Sie unter der Bezeichnung Daniell-
Element bereits kennenlernten. Die beiden Metalle mit der zugehérigen
Losung (Zn/ZnSO; und Cu/CuSO4) werden als Halbelemente be-
zeichnet (vgl. Bild 3-16).

HMinuspol Pluspol

Zink- Kupfer-
Elektroded £lektrade

Zinksulfat-] Kupfersulfot~
Lb’:un,g — —_ (dsung
— Bild 3-16
— — Daniell-Element
, (schematisch)
Halbelement Halbelement
Diophrogma

Das unedlere Metall, an dem ein UberschuB an (negativ geladenen)
Elektronen herrscht, wird als Minuspol des galvanischen Elements
bezeichnet, das edlere Metall, an dem ein Mangel an (negativ ge-
ladenen) Elektronen herrscht, als Pluspol. Der Elektronenstrom flie8t
also durch den duBleren Leiter vom Minuspol zum Pluspol.

Beachten Sie, dafl die sogenannte technische Stromrichtung entgegen-
gesetzt ist. Als noch nicht bekannt war, daBl der elektrische Strom in
metallischen Leitern eine Bewegung negativ geladener Teilchen dar-
stellt, wurde als Stromrichtung willkiirlich das FlieBen einer positiven
Elektrizitit vom Pluspol zum Minuspol festgelegt. Leider wurde
diese veraltete Auffassung bisher in der Technik nicht aufgegeben.
Wenn Sie in Threr Fachliteratur etwas iiber die Stromrichtung lesen,
miissen Sie sich stets vergewissern, ob die technische oder die wirk-
liche Stromrichtung gemeint ist.

3.6. Normalpotentiale

Wenn sich ein Metall gegeniiber der Lésung eines seiner Salze aufge-
laden hat, so herrscht zwischen Metall und Losung eine ganz bestimmte
Spannung. Diese Spannung wird als elektrochemisches Potential des
Metalles gegen die Losung eines seiner Salze bezeichnet. In der im
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Bild 3-16 gezeigten Anordnung tritt in jedem der beiden Halbelemente
(Zn/ZnS04 und Cu/CuSO0,) ein elektrochemisches Potential auf.

Bisher ist es nicht gelungen, ein Verfahren zu entwickeln, mit dem diese
Potentiale von' Halbelementen absolut gemessen werden konnen.
Dagegen ist es moglich, die Potentiale zweier Halbelemente mitein-
ander zu vergleichen. Zu diesem Zwecke wird mit einem Voltmeter
die Potentialdifferenz, d. h. die Spannung, gemessen, die zwischen zwei
Metallen besteht, die in &quivalente Losungen ihrer Salze tauchen.
SchlieBlen wir an die beiden Pole (d. h. an die beiden Klemmen) eines
Daniell-Elements ein Voltmeter an (vgl. Bilder 3-4 bis 3-6), so kénnen
wir eine Spannung von etwa 1 Volt ablesen, die als Klemmenspannung
dieses galvanischen Elements bezeichnet wird. Diese Klemmenspan-
nung ist aber niedriger als die zwischen den Halbelementen Zn/ZnSO4
und Cu/CuSO; bestehende Potentialdifferenz, die wir zur Unterschei-
dung von der Klemmenspannung als Urspannung dieses galvanischen
Elements bezeichnen. Fiir die Urspannung ist vielfach noch die Be-
zeichnung ,,elektromotorische Kraft* (abgekirzt: EMK) iiblich. Diese
Bezeichnung ist irrefithrend, da es sich um keine Kraft, sondern um
eine Potentialdifferenz handelt.

Zwischen der Klemmenspannung Uy und der Urspannung £ be-
steht folgende Beziehung:

Uy=E—1I1-R

Darin sind I die Stromstédrke und R; der innere Widerstand des galva-
nischen Elements. Wihrend die Urspannung Z eines galvanischen
Elements als Potentialdifferenz der beiden Halbelemente (bestimmte
Temperatur und bestimmte Konzentration der Elektrolytiésung vor-
ausgesetzt) einen ganz bestimmten Wert besitzt, ist die Klemmen-
spannung vom inneren Widerstand des galvanischen Elements und
damit von dessen Bauweise abhingig. Dieser innere Widerstand ist
stets wirksam, wenn ein Strom flieBt. Die Urspannung kann daher nur
in stromlosem Zustand gemessen werden.

Man bedient sich dazu unter anderem der Poggendorffschen Kompensations-
schaltung (vgl. Bild 3-17). In einem MeBdraht A B wird durch eine Gleich-
spannungsquelle, deren MeBspannung U, bekannt ist, ein konstanter
Strom erzeugt. Lings dieses MeBdrahtes tritt (nach dem Ohmschen Gesetz)
ein Spannungsabfall von U, nach Null ein. Wir verbinden den Minuspol
des galvanischen Elements nun mit dem Punkt 4 des MeBdrahtes und
den Pluspol iiber ein Galvanometer sowie einen Schutzwiderstand mit
einem Kontaktschlitten, der am MeBdraht entlang verschoben werden kann.

Die Messung wird so durchgefiihrt, daf zundchst der Schalter S1 geschlos-
sen wird. Das Galvanometer zeigt dann das FlieSen eines elektrischen
Stromes an. Der Schlitten wird nun léngs des MeBdrahtes verschoben, bis
sich das Galvanometer anndhernd in Nullstellung befindet. Dann wird
durch SchlieBen des Schalters Sz der Schutzwiderstand {iberbriickt und
durch weiteres Verschieben des Schlittens das Galvanometer erneut auf
Null eingestellt. Das galvanische Element, dessen Urspannung gemessen
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werden soll, befindet sich dann in stromlosem Zustand. Der Punkt C des
MeBdrahtes, den der Kontakt des Schlittens berithrt, besitzt nun das
gleiche Potential wie der Pluspol des galvanischen Elements, dessen Ur-
spannung E, ermittelt werden soll. Da ldngs des MeBdrahtes ein gleich-
miBiger Spannungsabfall eintritt, verhélt sich die gesuchte Urspannung
E; zur bekannten MeBspannung U, wie die Linge der Strecke AU zur
Lange der Strecke AB:

B, AC

Un 4B
AC

Be=Un—%

Gleichspanhnungsquelle
(mit bekannfer MeBsponnung)

1l

V= r— |
S, s ) B
tMepdrah? (1000mm)
S7
Ex
Galvanisches
Element _/ Galvano - Schulz-
(mitunbekannter meter widerstand
Urspannung)

Bild 3-17. Poggendorffsche Kompensationsschaltung

Im Bild 3-17 ist fiir die Strecke AC eine Léinge von 555 mm angenommen.
Die Strecke 4B ist 1000 mm lang. Haben wir als Gleichspannungsquelle
einen Bleiakkumulator mit der Mefspannung U, = 2,00 V verwendet, so
gilt fir Hi:

555 mm
Be= 200N Jon0 s
E, = 1LLI11'V

Die Urspannung E; des zu untersuchenden galvanischen Elements wurde
also mit 1,11 V ermittelt (Daniell-Element.)

AuBerdemn muf3 beim Messen der Potentialdifferenz zwischen zwei Halb-
elementen (z. B. Zn/ZnS04und Cu/CuS80;) dassog. Diffusionspotential,
das sich infolge der unterschiedlichen Wanderungsgeschwindigkeit der
beteiligten Tonen am Diaphragma ergibt, weitgehend ausgeschaltet werden.
Man gieBt dazu die beiden Elektrolytlosungen in zwei getrennte GefiBe,

« 67



die durch einen sogenannten Stromschliissel leitend miteinander ver-
bunden sind. Das ist ein U-férmiges Glasrohr, das meist mit einer Kalium-
chloridlésung gefiillt ist, deren Ionen K+ und Cl- eine nahezu gleiche
Wanderungsgeschwindigkeit aunfweisen (vgl. Bild 3-18).

-Melonordnung
Polential- Differenz
111V

Stromschlissel

%

V2277227272277,

KCL-Losung

Watte

Blid 3-18

Daniell-Element mit Strom-
schliissel zur Messung der
Potentialdifferenz .

2nS0y~losung Cu S0u-Losung
Wenn wir fiir verschiedene galvanische Elemente die Urspannung
ermitteln, so erbalten wir um so hohere Werte, je weiter die beiden
Metalle in der Spannungsreihe voneinander entfernt stehen. Um nun
fiir alle Metalle Potentialwerte zu erhalten, die man jederzeit mitein-
ander vergleichen kann, war es notwendig, innerhalb der Spannungs-
reihe einen Bezugspunkt festzulegen. Man entschied sich dabei fiir
den Wasserstoff. Dieser trennt — wie Sie wissen — in der Spannungs-
reihe die Metalle, die mit verdiinnten Sauren reagieren, von denen, die
gegeniiber verdiinnten Sauren bestdndig sind. Um die Potential-
differenz zwischen dem Wasserstoff und einem beliebigen Metall zu
messen, bedient man sich einer Wasserstoffelektrode (Bild 3-19
und 3-20). Sie besteht im wesentlichen aus einem Platinblech, das in
Salzsdure taucht und stdndig von Wasserstoffgas umspiilt wird. Der
Wasserstoff 16st sich im Platin, das dadurch gewisse Eigenschaften des
Wasserstoffes annimmt. So zeigt diese Elektrode nicht mehr das Po-
tential des Platins, sondern das des Wasserstoffs.

Die Wasserstoffelektrode stellt also ein Halbelement Ha/HCI dar. Sie
kann mit jedem anderen Halbelement zu einem galvanischen Element
vereinigt werden.

Als Bezugselektrode fiir die Potentiale der Metalle dient eine Wasser-
stoffelektrode, die bei 25 °C in eine Salzsdure von ganz bestimmter
Konzentration (1,184-molarl) taucht und von Wasserstoff mit Atmo-

1 In einer 1,184-molaren Salzséure ist ein Gramméquivalent Wasser-
stoffionen pro Liter wirksam.
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sphirendruck umstromt wird. Sie wird als Normal-Wasserstoff-
elektrode bezeichnet.

Die (bei 25 °C) zwischen der Normal-Wasserstoffelektrode und einem
anderen Halbelement (mit einer bestimmten Konzentration der Salz-

Bild 3-19
Schema einer Wasserstoffelektrode

Bild 3-20. Wasserstoffelektrode. a Platinblech, b Wasserstoffzufiihrung, ¢ Ge-
fiB fiir zweites Halbelement, d Blasenzihler
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16sung) in stromlosem Zustand gemessene Potentialdifferenz wird als
das Normalpotential Ey des betreffenden Metalls bezeichnet. Fiir die
Normal-Wasserstoffelektrode wurde das Normalpotential By = 0 fest-
gelegt.

Im Bild 3-21 ist die Messung des Normalpotentials des Zinks sche-
matisch dargestellt. Die Wasserstoffelektrode taucht in Salzsdure,
die Zinkelektrode in eine Zinksulfatlosung. (Beide Loésungen miissen
dabei dquivalente Konzentrationen aufweisen.) Die beiden Losungen
stehen miteinander durch einen Stromschliissel in leitender Verbindung.
Das Zink wird mit der Normal-Wasserstoffelektrode durch einen me-
tallischen Leiter verbunden. Dann schickt das Zink infolge seines
hohen Losungsdruckes Ionen in die Losung:

Zn - Zn%+ + 2 e (3-5)
und an der Zinkelektrode entsteht ein Elektroneniiberschufl.

Bild 3-21

Normalpotential

des Zinks

2n S0, - Salzséure

Lésung

Die Elektronen flieBen durch den metallischen Leiter vom Zink zur
Wasserstoffelektrode und entladen hier Wasserstoffionen aus der
Salzsdure:

2H* +2e »2H (3-6)
Der atomare Wasserstoff 16st sich in der Platinelektrode.

Das Normalpotential By des Zinks wird ermittelt, indem man in strom-
losem Zustand die Potentialdifferenz miBt, die zwischen der Zink-
Elektrode und der Normal-Wasserstoffelektrode besteht. Wir erhalten
dafiir einen Wert von 0,76 Volt.

Tauschen wir nun das Halbelement Zn/ZnSO4 gegen ein Halbelement
Cu/CuS04 aus, d. h. gegen eine Kupferelektrode, die in eine Kupfer-
sulfatlosung taucht, so werden infolge des geringen Lésungsdruckes
des Kupfers an der Kupferelektrode Kupferionen aus der Losung
elementar abgeschieden:

Cust + 26~ - Cu (3-7)
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Da hierbei Elektronen aufgenommen werden, herrscht an der Kupfer-
elektrode Elektronenmangel. Daher flielen nun die Elektronen von
der Wasserstoffelektrode zum Kupfer (Bild 3-22), also gerade in der
entgegengesetzten Richtung wie beim Zink. Die Elektronen
werden an der Wasserstoffelektrode dem atomar 1m Platin gelosten
Wasserstoff entzogen:

2H > 2H* + 26 (3-8)

Die entstehenden Wasserstoffionen gehen in Losung. Beachten Sie, daf3
die in den Gleichungen (3-6) und (3-8) wiedergegebenen Vorginge an
der Wasserstoffelektrode einander entgegengesetzt sind !

Mefanordnung ———

‘ ]

+0,35 VY ——>

Stromschlussel

Bild 3.22
Normalpotential
Cu S0, - des Kupfers

Salzséure
Lésung

Messen wir in stromlosem Zustand die Potentialdifferenz zwischen der
Kupfer- und der Wasserstoffelektrode, so erhalten wir einen Wert von
0,35 Volt. Dabei schligt das Voltmeter aber in der entgegengesetz-
ten Richtung aus wie vorher beim Zink.

Wie Sie wissen, wird bei einem galvanischen Element der Pol, an dem
Elektroneniiberschufl herrscht, als Minuspol bezeichnet, der
entgegengesetzte Pol, an dem Elektronenmangel herrscht, als
Pluspol. Bei dem aus Zink und Wasserstoff gebildeten galvanischen
Element (Bild 3-21) ist die Zinkelektrode der Minuspol und die
Wasserstoffelektrode der Pluspol. Bei dem aus Kupfer und Wasserstoff
gebildeten galvanischen Element (Bild 3-22) ist dagegen die Wasser-
stoffelektrode der Minuspol und die Kupferelektrode der Pluspol.
Das Normalpotential des Zinks erhélt daher ein negatives Vorzeichen
(—0,76 V) und das Normalpotential des Kupfers ein positives Vor-
zeichen (+0,35 V).

In der gleichen Weise wie fiir das Zink und das Kupfer lassen sich die
Normalpotentiale auch fiir die anderen Metalle ermitteln. In Beilage 2
sind die Normalpotentiale fiir einige wichtige Metalle graphisch dar-
gestellt. Alle diese Werte beziehen sich auf Losungen, in denen pro
Liter ein Grammiquivalent der betreffenden Metallionen
wirksam ist. (Dabei ist zu beachten, da die Zahl der wirksamen
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Tonen stets etwas geringer ist als die Zahl der tatsichlich vorhande-
nen Ionen.) Aus Beilage 2 konnen Sie entnehmen, daB z. B. ein Da-
niell-Element, das die Metalle Zink und Kupfer in Losungen der vor-
geschriebenen Konzentration enthilt, eine Potentialdifferenz, d.h.
eine Urspannung oder EMK, von 1,11 Volt aufweisen wird. Wir
erhalten diesen Wert, indem wir das Normalpotential des unedleren
Metalls vom Normalpotential des edleren Metalls subtrahieren:

E= 403V —(—0,76 V) =1,11V.
In der gleichen Weise lassen sich auch fiir alle anderen Kombinationen
zweier Metalle die auftretenden Potentialdifferenzen ermitteln.
Ermitteln Sie mit Hilfe der Beilage 2 die Potentialdi flerenzen fiir die vm
Abschnitt 3.3. (Seite 54) erwihnten Kombinationen zweier Metalle !

C. Schwerpunkte fiir die Zusammenfassung

Gehen Sie bei der Zusammenfassung von der Spannungsreihe aus. Sie
miissen in der Lage sein, mindestens acht Elemente aus dem Gedécht-
nis richtig einzuordnen. (Denken Sie dabei an die Versuche!)
Versuchen Sie dann in einer schematischen Ubersicht festzuhalten, wie
sich die Eigenschaften der Metalle innerhalb der Spannungsreihe ver-
andern. Gehen Sie dabei von den chemischen Umsetzungen der Metalle
mit Salzlésungen und mit verdiinnten Sduren aus (Beispiele!). Er-
klaren Sie anhand der in den Elektronenhiillen ablaufenden Verande-
rungen das unterschiedliche Verhalten der verschiedenen Metalle.
Verwenden Sie die erweiterten Begriffe der Oxydation und Reduktion.
Weitere Schwerpunkte der Zusammenfassung miissen sein:
Galvanische Elemente;
Losungsdruck und osmotischer Druck;
Normal-Wasserstoffelektrode und Normalpotentiale ;
elektrochemische Korrosion.

D. Zusammenfassung
K Na Mg Al Zn Fe Sn Pb [H] Cu Ag Pt Au

unedle Metalle < edle Metalle

sehr reaktionsfihig <> wenig reaktionsfihig

heftige Reaktion < keine Reaktion

mit verdiinnten Siuren mit verdiinnten Siuren

starkes Bestreben, <> schwaches Bestreben,

in Ionenform iiberzugehen, in Ionenform iiberzugehen,

d. h. Valenzelektronen d. h. Valenzelektronen

abzugeben abzugeben

deshalb gute Reduktionsmittel < deshalb abnehmende
Reduktionswirkung
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schwaches Bestreben der < starkes Bestreben der

positiven Metallionen, sich zu positiven Metallionen, sich
entladen, d. h. Elektronen zu entladen, d.h. Elektro-
aufzunehmen nen aufzunehmen

deshalb abnehmende : < deshalb starke
Oxydationswirkung Oxydationsmittel

starker Losungsdruck < geringer Losungsdruck
negatives Normalpotential < positives Normalpotential

Jedes Metall verdringt die in der Spannungsreihe rechts von ihm
stehenden Metalle aus ihren Salzlésungen.

Mit verdiinnten Séuren setzen sich nur diejenigen Metalle um, die in
der Spannungsreihe links vom Wasserstoff stehen.

Tauchen wir zwei verschiedene Metalle in eine Elektrolytlosung, so
entsteht ein galvanisches Element. Dabei wird stets das unegdlere
Metall zerstort. Dieses liefert Elektronen, indem es infolge seines
groBeren Losungsdruckes Kationen in die Losung schickt. Je weiter
die beiden Metalle in der Spannungsreihe auseinanderstehen, desto
groBer ist die Spannung solch eines galvanischen Elements.

Jedes Metall 1adt sich, wenn es in die Losung eines seiner Salze getaucht.
wird, gegeniiber dieser Losung auf. Art und Groéfe dieser Aufladung,
des sogenannten Potentials, ergeben sich aus der Wechselwirkung von
Losungsdruck und osmotischem Druck. Der Losungsdruck nimmt
innerhalb der Spannungsreihe von links nach rechts ab. Losungen
verschiedener Salze von gleicher Konzentration haben — bei gleicher
Temperatur — den gleichen osmotischen Druck.

Um die Potentiale der Metalle messen und vergleichen zu koénnen,
wurde eine Bezugselektrode geschaffen. Sie besteht aus einem Platin-
blech, das ununterbrochen von Wasserstoffgas umspiilt wird und hier-
bei einen Teil des Wasserstoffs 16st. Diese Wasserstoffelektrode taucht
in eine Salzsiure bestimmter Konzentration und wird nun mit den
verschiedenen Metallen - kombiniert, die in Losungen bestimmter
Konzentration eines ihrer Salze tauchen. Die Potentialdifferenz zwi-
schen dieser sogenannten Normal-Wasserstoffelektrode und dem
Metall wird als Normalpotential des betreffenden Metalls bezeichnet.
Bei allen Metallen, die in der Spannungsreihe links vom Wasserstoff
stehen, erhilt das Normalpotential ein negatives Vorzeichen, da diese
Metalle gegeniiber der Normal-Wasserstoffelektrode als negative
Elektroden auftreten. Bei den in der Spannungsreihe rechts vom Was-
serstoff stehenden Metallen ist das Normalpotential positiv, da diese
Metalle gegeniiber der Normal-Wasserstoffelektrode als positive Elek-
troden auftreten. F

Durch direkten AnschluB eines Voltmeters kénnen wir nur die Klem-
menspannung eines galvanischen Elements ermitteln. Die Urspannung
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(elektromotorische Kraft) muBl in stromlosem Zustand gemessen
werden.

An Verbindungsstellen zwischen zwei verschiedenen Metallen besteht
die Gefahr der elektrochemischen Korrosion. Durch Regenwasser,
Luftfeuchtigkeit usw. kann es zur Bildung eines galvanischen Elements
kommen. Bei dieser sogenannten Kontaktkorrosion wird das unedlere
Metall zerstort. Zur elektrochemischen Korrosion kommt es auch an
Metalloberflichen, die Fremdeinschliisse aufweisen.

E. Ubungen und Kontrollfragen

3-1.

3-2.

3-3.

3-4.

3-6.
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Was tritt ein, wenn in eine Blei(II)-nitratlosung der Reihe nach
folgende Metalle eingetaucht werden ?

a) Magnesium,

b) Kupfer,

c) Eisen,

d) Zinn.

Gleichungen! (Eisen und Zinn treten hier zweiwertig auf.)

Geben Sije fiir die Metalle der Aufgabe 3-1, die mit der Blei(II)-
nitratlosung reagieren, die hierbei auftretenden Redoxvorginge
an!

Stellen Sie fiir folgende Ausgangsstoffe, soweit sie miteinander
reagieren, die chemischen Gleichungen auf!

a) Blei (hier zweiwertig), Kupfer(II)-nitrat,

b) Zinknitrat, Blei,

¢) Magnesium, Ziﬁksulfat,

d) Eisen(II):chlorid, Kupfer,

e) Silbernitrat, Eisen (hier zweiwertig),

f) Gold(III)-chlorid, Kupfer (hier zweiwertig).

Nennen Sie von den Reaktionen, deren Gleichungen Sie in den
Aufgaben 3-1 und 3-3 aufgestellt haben, diejenige, die voraus-
sichtlich am heftigsten verlaufen wird. Begriinden Sie Ihre
Antwort!

Warum wird ein Stahlblech, das verzinnt ist, nach Beschadi-
gung dieser Schutzschicht in der freien Atmosphédre schneller
zerstort, als ein dhnlich beschéidigtes verzinktes Stahlblech ?
(Es ist vorteilhaft, wenn Sie hierzu &dhnliche Uberlegungen
anstellen, wie wir sie als Erliuterung zum Bild 3-9 gebracht
haben.)

Weshalb soll man zum Bearbeiten der Oberfliche von Alumi-
niumlegierungen nicht Biirsten oder Schleifscheiben verwenden,
mit denen vorher schon andere Metalle bearbeitet wurden ?



3-7.  Welche Potentialdifferenzen ergeben sich nach Beilage 2 fiir
folgende Metallpaare ?

a) Zn/Ni  b) Fe/Cu  c) Pb/Ag = d) Sn/Pt
3-8.  Welche Metalle bilden bei den in der Aufgabe 3-7 aufgezihlten

Metallpaarungen den Minuspol und welche den Pluspol des
galvanischen Elements ? Begriinden Sie die Antwort!

3-9. Weshalb sind nur solche Taschenlampenbatterien lingere Zeit
lagerfahig, bei denen ein moglichst reines Zink verwendet
wurde ?

3-10. Wird reines Zink mit verdiinnter Salzsdure iibergossen, so tritt
nur eine schwache Wasserstoffentwicklung auf. Geben wir aber
einige Tropfen Kupfer(II)-sulfatlosung hinzu, so wird die Wasser-
stoffentwicklung erheblich verstirkt. Begriinden Sie diese
Erscheinung! -

4. Elektrolyse
A. Einfiihrung und Wiederholung

Bei der Behandlung der Ionentheorie wurde schon angedeutet, daf}
beim Stromdurchgang durch eine Schmelze oder eine Lésung eines
Elektrolyten stoffliche Verdnderungen auftreten. Auf Grund der
Kenntnisse, die Sie inzwischen erworben haben, konnen wir uns jetzt
naher mit diesen elektrochemischen Vorgéngen beschéftigen.

Zum Studium dieses Kapitels miissen Sie mit dem Wesen der elektro-
lytischen Dissoziation vertraut sein (vgl. Lbr.1). Vor allem miissen
Sie in der Lage sein, Dissoziationsgleichungen fiir Basen, Sduren und
Salze aufzustellen und die Begriffe Kation und Anion, Katode und
Anode sowie den erweiterten Oxydations- und Reduktionsbegriff rich-
tig zu verwenden.

Da wir die elektrochemischen Vorginge auch von der quantitativen
Seite betrachten werden, miissen Sie ohne Schwierigkeiten stéchiome-
trische Berechnungen ausfithren kénnen (vgl. Lbr. 1). Wiederholen Sie
dazu vor allem die Definitionen der Begriffe Atommasse, Molekiil-
masse, Aquivalentmasse, Grammatom, Grammolekil und Gramm-
aquivalent.

B. Stoffvermittlung

4.1. Elektrolyse einer Salzschmelze

Bei der Behandlung der Ionenbeziehung erfuhren Sie bereits, dafl nicht
nur die wélirigen Losungen, sondern auch die Schmelzen der Salze den

75



elektrischen Strom leiten. Ein Versuch soll uns zeigen, welche Vorgéiinge
beim Stromdurchgang durch eine Salzschmelze an den Elektroden
ablaufen.

Versuch 4-1

Ein U-Rohr aus schwerschmelzbarem Glas wird mit Zinkchlorid ge-
fullt und mit zwei Kohleelektroden versehen (vgl. Bild 4-1. Es ist
giinstig, wenn die als Katode geschaltete Elektrode ctwas linger ist als
die Anode). Dann wird das U-Rohr kriftig erhitzt. Wenn alles Zink-
chlorid geschmolzen ist (Schmelzpunkt 313 °C), schlieBlich wir den
Stromkreis. Nach kurzer Zeit zeigt sich an der Anode ein schwach
gelbgriines Gas, das in das als Vorlage verwendete Becherglas hiniiber-
stromt. Die Farbe, der Geruch und die im Vergleich zur Luft groBe
Dichte des Gases — es sammelt sich am Boden des Becherglases an —
zeigen, daB es sich um Chlor handelt (Vorsicht ! Chlor ist sehr giftig !).
Inzwischen sammelt sich am Boden des U-Rohres ein geschmolzenes
Metall. Es kann sich nur um Zink (Schmelzpunkt 419 °C) handeln, das
an der Katode entstanden ist und sich infolge seiner gegeniiber der
Salzschmelze héheren Dichte am Boden abgesetzt hat.

: Clo

Bild 4-1
SchmelzfluBelektrolyse
des Zinkchlorids

Die an den Elektroden abgelaufenen Vorginge lassen sich auf Grund
der Dissoziationsgleichung des Zinkchlorids

ZnCly & Zn2+ + 2 Cl-
leicht erkldren. An der Katode herrscht Elektroneniiberschuf3, da sie
mit dem Minuspol der Spannungsquelle verbunden ist. An der Anode
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herrscht Elektronenmangel, da sie mit dem Pluspol der Spannungs-
quelle verbunden ist. Sobald der Stromkreis geschlossen wird, wandern
die (positiv geladenen) Kationen Zn?+ zur (negativ geladenen) Katode,
wo sie unter Aufnahme von — dort im UberschuB vorhandenen —
Elektronen zu elementarem Zink entladen werden.

Katode: Zn2t + 2 e~ - Zn ' (4-1)

Die (negativ geladenen) Anionen Cl- wandern zur (positiv geladenen)
Anode. Sie werden dort zu elementarem Chlor Cl; entladen, indem sie
die die Ladung bewirkenden Elektronen an die Anode — an der
Elektronenmangel herrscht — abgeben.

Anode: 2Cl- ->2Cl+42e (4-2)

Das Zinkchlorid ist also mit Hilfe des elektrischen Stromes in die
Elemente zerlegt worden.

Eine solche durch den elektrischen Strom bewirkte Zerlegung
einer Verbindung wird als Elektrolyse bezeichnet.

Der Entladung der Chloridionen Cl- zu ungeladenen Chloratomen Cl
folgt aber an der Anode noch ein zweiter Vorgang. Die Chloratome
treten paarweise zu Chlormolekiilen Cl; zusammen:

2Cl - Clp

Dem priméren Vorgang der Entladung der Ionen folgt ein sekundérer
Vorgang, die Vereinigung zu Molekiilen. Nur der primére Vorgang ist
elektrochemischer Natur. Der sekundére Vorgang verlauft unabhingig
vom FlieBen des elektrischen Stromes. Solche sekundiren Vorginge
treten bei vielen Elektrolysen auf.

4.2. Anodische Oxydation und katodische Reduktion

Sie werden ohne Schwierigkeit erkennen, daB es sich bei den in den
Gleichungen (4-1) und (4-2) dargestellten Vorgingen um die beiden Teil-
reaktionen einer Redoxreaktion handelt. An der Anode findet eine
Oxydation (Elektronenabgabe), an der Katode eine Reduktion (Elek-
tronenaufnahme) statt. Oxydation und Reduktion sind also in diesem
Falle rdumlich voneinander getrennt. Man spricht hier von einer
anodischen Oxydation und von einer katodischen Reduk-
tion:

Anode (4): 2Cl- —+ 2Cl + 2 e~ (anodische Oxydation)
Katode (—): Zn2+ 4+ 2e~ - Zn (katodische Reduktion)
Es ist notwendig, an dieser Stelle auf die richtige Verwendung der

Begriffe Anode und Katode einzugehen. Vergleichen Sie die folgenden
Awusfihrungen stindig mit Bild 4-2!
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Wie Sie am vorstehenden Beispiel einer SchmelzfluBelektrolyse ge-
sehen haben, trigt bei der Elektrolyse die mit dem Pluspol einer
Spannungsquelle verbundene Elektrode die Bezeichnung Anode, die
mit dem Minuspol einer Spannungsquelle verbundene Elektrode die
Bezeichnung Katode. Diesen Zusammenhang der Begriffe Pluspol
und Anode einerseits und Minuspol und Katode andererseits diirfen
Sie nicht auf die galvanischen Elemente iibertragen. Wéhrend
sich bei der Elektrolyse die Angaben Plus- und Minuspol auf die Pole
der Spannungsquelle beziehen, an die die beiden Elektroden ange-
schlossen sind, stellt das galvanische Element selbst eine solche Span-
nungsquelle dar (vgl. Bild 4-2). Die Vorgénge bei der Elektrolyse sind

= O=e
+]
Kotode ® | | Anoce
! .

Reduktion ® Oxydation Bild 4-2
i et Gegeniiberstellung von galvanischem
K=K ~=Ate"

yemo———" A=t Element und Elektrolysenzelle

@ =Kation @) =Anion

also denen, die in einem galvanischen Element ablaufen, gerade ent-
gegengesetzt. Die elektrochemischen Vorginge im galvanischen Ele-
ment laufen — einen geschlossenen Stromkreis vorausgesetzt — infolge
der zwischen den beiden Halbelementen bestehenden Potential-
differenz von selbst ab. Dagegen laufen in einer Elektrolysenzelle nur
dann elektrochemische Vorgénge ab, wenn an die beiden Elektroden
eine Spannung angelegt wird, d. h., wenn ein duflerer Zwang herrscht.

Die Angaben Plus- und Minuspol beziehen sich immer auf die
beiden Pole einer Spannungsquelle.

Im Gegensatz dazu beziehen sich die Angaben Katode und
Anode auf die elektrochemischen Vorgiinge, die an den Elektro-
den stattfinden.

An der Katode nehmen die reagierenden Teilchen stets Elektronen
auf, es findet also eine Reduktion statt. Im Bild 4-2 nehmen an der
Katode des galvanischen Elements (Pluspol!) die Kupferionen Cu2+
(also Kationen) je zwei Elektronen auf und werden zu elementarem
Kupfer reduziert.
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An der Katode einer Elektrolysenzelle (Minuspol /) nehmen gleichfalls
Kationen (z. B. Cu?*) Elektronen auf und gehen in den elementaren
(ungeladenen) Zustand iiber.

An der Anode geben die reagierenden Teilchen stets Elektronen ab,
es findet also eine Oxydation statt. Im Bild 4-2 geben an der Anode
des galvanischen Elements (Minuspol!) Zinkatome je zwei Elektronen
ab und gehen als Zinkionen Zn?+ (also Kationen) in Losung. An der Anode
einer Elektrolysenzelle (Pluspol!) geben Anionen (z. B. Cl-) ibre iiber-
zéhligen Elektronen ab und gehen in den elementaren (ungeladenen)
Zustand tber. ‘

Es gelten also folgende Begriffspaare:

Galvanisches Element
Minuspol = Anode Pluspol = Katode

Elektrolysenzelle
Minuspol = Katode Pluspol = Anode

Dabei wird — wie durch den Druck hervorgehoben wurde — beim
galvanischen Element meist von Minuspol und Pluspol gesprochen, bei
der Elektrolyse dagegen meist von Katode und Anode.
Wir wollen das abschlieBend noch vom Standpunkt des Elektronen-
flusses betrachten. Nehmen Sie dazu Bild 4-2 zu Hilfe !

Am Minuspol herrscht stets Elektroneniiberschuf.

Am Pluspol herrscht stets Elektronenmangel.

An der Anode werden stets Elektronen an den dufleren Stromkreis
abgegeben.

An der Katode werden stets Elektronen aus dem HuBleren Strom-
kreis aufgenommen.

4.3. Elektrolyse wifiriger Losungen

Bei der Elektrolyse einer wéfirigen Losung liegt auler dem geldsten
Elektrolyten noch das Wasser vor, das in vielen Fillen an den Elektro-
denvorgingen unmittelbar beteiligt ist. Wir wollen aber zunachst ein
einfacheres Beispiel betrachten, bei dem das Wasser nur als Losungs-
mittel auftritt.

In ein U-Rohr, an dem in der Mitte ein drittes Glasrohr angebracht
ist; fiillen wir eine wéfrige Losung von Kupfer(II)-chlorid CuCls
(vgl. Bild 4-3). SchlieBen wir die beiden Elektroden an eine Gleich-
spannungsquelle an, so ist nach einigen Minuten an der Anode ein
Gas festzustellen. Die durch das Gas verdringte Losungsmenge weicht
in das offene mittlere Glasrohr aus. Wie im Versuch 4-1 handelt es
sich auch hier um Chlor. Gleichzeitig ist an der Katode ein deutlich
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sichtbarer roter Beschlag entstanden, bei dem es sich um Kupfer
handelt. ; .
Wir miissen nun wieder die Elektrodenvorginge néher betrachten.
Das Kupfer(II)-chlorid zerfillt bei der elektrolytischen Dissoziation
nach der Gleichung

CuCl; & Cu?t 4 2 Cl-
in positive Kupferionen Cu?+ und negative Chloridionen Cl-.
Die Kationen Cu?t+ sind zur Katode gewandert und dort zu Kupfer-
atomen entladen worden. Die Anionen Cl- sind zur Anode gewandert
und dort zu Chloratomen entladen worden.

Dazu muBten die Kupferionen Cu2t Elektronen aufnehmen, die
Chloridionen Cl- dagegen Elektronen abgeben.

Kalode ]
(Minuspol)

Kupfer

Kupfer (IT)-chlorid- Bild 4-3
o Losung Elektrolyse einer
Kupfer(II)-chloridlosung

An den Elektroden fanden also folgende Vorgiinge statt:
Anode: 2 Cl- +2Cl 4 2e (Oxydation)
Katode: Cu?t 4 2e- - Cu (Reduktion)

Die an der Anode priméir entstandenen Chloratome al vereinigen sich
sekundir zu Chlormolekiilen:

2Cl - Cly
Vergleichen Sie den vorstehenden Text mit Beilage 3, Bild 1!

So iibersichtlich verliuft die Elektrolyse einer wafrigen Elektrolyt-
16sung aber nur dann, wenn das Wasser an den Elektrodenvorgingen
nicht beteiligt ist.
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Da auch das Wasser — wie Sie schon erfahren haben —-zu einem ge-
ringen Teil in Ionen zerfallt

H.0 2 H+ + OH-,
treten in einer wiBrigen Salzlésung neben den Metallionen und den
Sadurerestionen des Salzes auch Wasserstoffionen und Hy-
droxidionen auf. Daher kommen fir die Entladung an der Katode
und an der Anode je zwei verschiedene Arten von Ionen in Betracht.

Wir wollen das Natriumsulfat NazSO4 als Beispiel wahlen:
NazS0s 2 2 Nat 4 SO~
In einer N atriumsﬁlfatlbsung sind
die Kationen Na+ und H* und
die Anionen SO?~ und OH-

vorhanden. Ein Versuch wird uns zeigen, welche von diesen Ionen ent-
laden werden.

Versuch 4-3

Fir die Elektrolyse einer Natriumsulfatlosung verwenden wir zweck-
méBigerweise den im Bild 4-4 wiedergegebenen sogenannten Hof-
mannschen Apparat. SchlieBen wir die beiden Elektroden an eine
Gleichspannungsquelle an, so setzt sofort an beiden Elektroden cine
Gasentwicklung ein.

2 Vol-Teile
Wosserstoff |~

1Vol-Teil
Sauerstoff

wafrige
Natriumsulfot -
Igsung

Karode Anode
] —

{ Minuspol) (Pluspol) Bild 4-4

Hofmannscher Apparat zur elektro-
lytischen Zerlegung des Wassers
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Dabei entsteht an der Katode doppelt soviel Gas wie an der Anode.
Das an der Katode entstandene Gas 1aBt sich entziinden. Es brennt
mit schwachblauer Flamme und erweist sich als Wasserstoff. Das
Gas an der Anode bringt einen glimmenden Holzspan zum Aufflam-
men, es handelt sich um Sauerstoffl.

An der Katode wurden also die Wasserstoffionen entladen :
2 H+ + 2 Q_ -2H
2H - H:

Der an der Anode entstandene Sauerstoff stammt aus den Hydroxid-
ionen, die nach folgender Gleichung entladen wurden:

20H- > H:0+ 0+ 2e-

Je zwei Hydroxidionen zerfallen also bei ihrer Entladung an der Anode
in ein Wassermolekiil und ein Sauerstoffatom, wobei 2 Elektronen frei
werden. Die primér entstehenden Sauerstoffatome setzen sich sekundér
zu Sauerstoffmolekiilen um :

20 - 02
Vergleichen Sie zum vorstehenden Text Beilage 3, Bild 4/

Die Elektrolyse der Natriumsulfatlosung lduft also auf eine elektro-
lytische Zerlegung des Wassers hinaus. An der Anode werden
Hydroxidionen, an der Katode Wasserstoffionen entladen.
Dadurch wird an beiden Elektroden das Dissoziationsgleichgewicht des
Wassers gestort. Da das Ionenprodukt des Wassers (bei gegebener
Temperatur) einen konstanten Wert (bei 22 °C 10-14 Mol2/l2) besitzt.
mull sich bei der im Versuch 4-3 durchgefiibrten Elektrolyse an der
Anode ein UberschuB an Wasserstoffionen und an der Katode ein Uber-
schul an Hydroxidionen bilden.-Das 18t sich experimentell nachwei-
sen.

Versuch 4-4

Da es uns hierbei nicht auf den Nachweis der entstehenden Gase an-
kommt, kénnen wir ein einfaches U-Rohr verwenden (vgl. Bild 4-5).
Die Stopfen, mit denen die Kohleelektroden eingesetzt werden, sind
seitlich eingekerbt, damit die Gase entweichen kénnen. SchlieBen wir
die beiden Elektroden an die Pole einer Gleichspannungsquelle an, so
laBt sich nach einiger Zeit mit Hilfe eines Indikators an der Anode
eine saure, an der Katode eine basische Reaktion nachweisen.
Aufler den Hydroxidionen OH-, die an der Anode entladen wurden,
sind auch die Sulfationen S042- zur Anode gewandert. Diese ergeben

1 Da sich Sauerstoff im Wasser leichter 1ost als Wasserstoff, erhélt man das
Volumenverhéltnis 1:2 nur dann, wenn man den Versuch zunéchst so
lange bei geffneten Hihnen laufen 1dt, bis sich die Elektrolytlésung
mit den entstehenden Gasen geséttigt hat.
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Wasserstoff Sauverstoff

Katode —_ Anaode
basische Reoktion}= {—saure Reaktion
H* gnr)aden
OH~ im Uberschup

0H = entladen
H* im Uberschup

= Bild 4-5

Nachweis der sauren
Reaktion an der Anode
und der basischen
Reaktion an der Katode

Natriumsulfatiosung

mit den dort im UberschuB vorliegenden Wasserstoffionen H+ Schwe-
felsdure HaSO4.

AuBer den Wasserstoffionen H+, die an der Katode entladen wurden,
sind auch die Natriumionen Na+ zur Katode gewandert. Diese ergeben
mit den dort im Uberschuf3 vorliegenden Hydroxidionen OH~ Natron-
lauge NaOH.

Selbstverstindlich ist eine saure Reaktion im Anodenschenkel und
eine basische Reaktion im Katodenschenkel des U-Rohres nur fest-
zustellen, solange die Gesamtlosung nicht durchmischt wurde. Ver-
schliefen wir das U-Rohr mit 2 Stopfen und schiitteln wir die Losung
kriftig um, so erhalten wir wieder eine (neutral reagierende) Natrium-
sulfatlésung, wie sie zu Beginn des Versuchs vorlag. Durch die Elek-
trolyse ist lediglich eine geringe Menge Wasser verbraucht worden.

AbschlieBend konnen wir feststellen:

Bei der Elektrolyse wird durch eine Spannungsquelle an der einen

Elektrode ein Elektroneniiberschufl (Katode), an der anderen Elektrode

ein Elektronenmangel (Anode) verursacht.

Dadurch werden zwei Vorgénge hervorgerufen:

1. die Wanderung der (positiven) Kationen zur (negativen) Katode
und die Wanderung der (negativen) Anionen zur (positiven) Anode;

2. die Entladung von Ionen an diesen Elektroden.

Héufig setzen sich die bei der Entladung (Primdrreaktion) zunichst
entstehenden Atome noch weiter um (Sekunddrreaktion).
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4.4, Zersetzungsspannung und Uberspannung

Sie werden zunéchst {iberrascht gewesen sein, daB aus der Kupfer(1I)-
chloridlésung die Metallionen Cu?+ und die Sdurerestionen Cl-,
aus der Natriumsulfatlésung dagegen die Wasserstoffionen H*
und die Hydroxidionen OH- entladen wurden.

Dazu ist allgemein zu sagen:

Liegen bei einer Elektrolyse mehrere Kationen bzw. mehrere
Anionen vor, so werden an der Katode und an der Anode dasjenige
Kation und dasjenige Anion elementar abgeschieden, die sich am
leichtesten entladen lassen, d. h., fiir deren Entladung die nied-
rigste Spannung ausreicht.

Die Spannung, die mindestens aufzuwenden ist, um eine Elektrolyse,
d. h. eine elektrolytische Zersetzung, aufrechtzuerhalten, wird als Zer-
setzungsspannung bezeichnet. Die Zersetzungsspannung ergibt sich im
einfachsten Falle als Differenz der Normalpotentiale der zu entladenden
Tonen:

Es— EBx = AE (4-1)

Dabei ist: £ 4 das Normalpotential des zu entladenden Anions
Ex das Normalpotential des zu entladenden Kations

AE die Differenz der Normalpotentiale der zu entladenden
Tonen.

Fir die Kupfer(II)-chloridlosung ergibt sich folgendes: Das Normal-
potential des Kupfers betrégt 1t. Beilage 2 4 0,35 Volt, das Normalpoten-
tial des Chlors 1,36 Volt. (Es gibt auch eine Spannungsreihe der Nicht-
metalle, die wir aber in diesem Lehrbrief nicht behandeln kénnen.)
Die Differenz der beiden Normalpotentiale betrdgt deshalb nach Glei-
chung (4-1): )

(41,36 Volt) — (40,35 Volt) = 1,01 Volt.

Fir die Zersetzung einer Kupfer(II)-chloridlésung muB also mindestens
eine Spannung von 1,01 Volt aufgewandt werden. In Wirklichkeit liegt
die Zersetzungsspannung fiir eine Kupfer(II)-chloridlésung etwas héher,
da auch der innere Widerstand der Elektrolysenzelle iiberwunden werden
muB.

Selbstversténdlich gilt die vorstehende Berechnung nur dann, wenn die
Kupferchloridelektrolyse unter den Bedingungen durchgefiihrt wird, unter
denen die Normalpotentiale ermittelt werden (I-normale Lésung, 25 °C,
vgl. Abschn. 3.6.). Fir andere Temperaturen und andere Konzentrationen
der Elektrolytlosung ergeben sich fiir E4 und Ex andere Werte.

Wir wollen diese Uberlegungen nun auf weitere Elektrolytlosungen an-
wenden : .

Wiirde bei der Elektrolyse einer Natriumchloridlésung an der Katode
Natrium abgeschieden, so wire, da das Normalpotential des Natriums
—2,71 Volt betrigt, eine Zersetzungsspannung von mindestens

(41,36 Volt) — (—2,71 Volt) = 4,07 Volt
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notwendig. Wie wir eingangs betonten, wird von mehreren in einer Losung
vorhandenen Kationen an der Katode stets das abgeschieden, fiir dessen
Entladung die niedrigste Spannung ausreicht. In der Natriumechloridlgsung
sind neben den Natriumionen Na* auch Wasserstoffionen H* enthalten.
Wir wollen nun errechnen, welche Zersetzungsspannung fiir die Elektrolyse
einer Natriumchloridlésung notwendig ist, wenn dabei an der Katode
Wasserstoffionen entladen werden. Dabei diirfen wir in die Gleichung (4-1)
fiir B nicht das Normalpotential des Wasserstoffs (0 Volt) einsetzen. Wir
wiesen schon darauf hin, da8 sich die Normalpotentiale auf eine bestimmte
Konzentration beziehen. So bezieht sich das Normalpotential des Wasser-
stoffs (0 Volt) auf eine Lésung mit einer wirksamen Wasserstoffionenkon-
zentration von 1 Mol/Liter, also auf eine Séure. In einer Natriumechlorid-
16sung ist die Konzentration der Wasserstoffionen (10-7 Mol/Liter) weit-
aus geringer. Fiir die Entladung der Wasserstoffionen aus einer neutralen,
d. h. weder sauer noch basisch reagierenden Salzlgsung muf3 — nach Berech-
nungen, auf die wir hier verzichten wollen — in die Gleichung (4-1) fiir Ex
der Wert —0,41 Volt eingesetzt werden. Demnach ergibt sich fiir die
Elektrolyse einer Natriumchloridlésung, wenn dabei an der Katode Wasser-
stoffionen entladen werden, eine Zersetzungsspannung von mindestens

(41,36 Volt) — (—0,41 Volt) = 1,77 Volt.

Diese Zersetzungsspannung ist wesentlich niedriger als jene (4,07 Volt), die
sich ergiibe, wenn an der Katode nicht Wasserstoffionen, sondern Natrium-
ionen entladen wiirden. Deshalb wird bei der Elektrolyse einer Natrium-
chloridlésung an der Katode nicht Natrium, sondern Wasserstoff abge-
schieden.

Nehmen Sie nun die Beilage 2 zur Hand und zeichnen Sie dort mit Bleistift
das Potential (—0,41 V) ein, das die Wasserstoffionen in einer neutralen
Salzlosung besitzen.

Aus wilBrigen Losungen werden nicht nur Kupfer und die edleren Metalle
leichter abgeschieden als Wasserstoff, sondern alle Metalle, deren Normal-
potential einen positiveren Wert besitzt als —0,41 Volt. Demnach
konnen wir aus wifrigen Losungen auch die unedlen Metalle Blei, Zinn
und Nickel elektrolytisch abscheiden.

Auf Grund dieser Uberlegungen miiten wir annehmen, daB Eisen, Chrom,
Zink, Aluminium, Magnesium, Natrium und Kalium, deren Normalpoten-
tiale negativere Werte besitzen als —0,41 Volt, aus wiBrigen Losungen
nicht entladen werden kénnen. Dem steht allerdings die Tatsache gegen-
iber, daB3 das Verchromen von Werkstiicken aus Stahl auf elektrolytischem
Wege erfolgt.

Auch Eigen und Zink lassen sich aus ihren wéfrigen Salzlésungen elektro-
lytisch abscheiden. Das beruht darauf, da8 die Entladung der Wasserstoff-
ionen an den meisten Elektroden gehemmt wird. Will man die Wasser-
stoffionen trotz dieser Hemmung entladen, so muB eine hshere Spannung
aufgewandt werden. Die zusitzlich notwendige Spannung wird als Uber-
spannung des Wasserstoffs bezeichnet. Infolge dieser Uberspannung ist
fiir die Entladung von Wasserstoffionen eine héhere Spannung erforderlich
als fiir die Entladung von Eisen-, Chrom- und Zinkionen. Durch Ausnutzen
dieser Uberspannung konnen daher auch noch die Metalle Eisen, Chrom
und Zink aus wéBrigen Losungen abgeschieden werden. Suchen Sie diese
Metalle in Beilage 2 auf!
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Uberspannungen treten bei vielen Elektrolysen auf, besonders wenn sich
dabei Gase bilden. Die Héhe der Uberspannung ist von vielen Faktoren
abhéngig, besonders von der Art der Elektrode und von der Art des
Elektrolyten.

Fir die Entladbarkeit der Kationen aus wiflirigen Lésungen
konnen wir folgende Reihe aufstellen:

K+ Nat Mg3+ Al3+ [H+] Zn2+ Cr3+ Fe2+ Ni2+ Ph2+ Cu2+ Ag+ Pt2+ Ausdt+
schwer entladbar leicht entladbar

Wie Sie sofort erkennen werden, entspricht die Reihenfolge der Span-
nungsreihe der Metalle. Nur der Wasserstoff nimmt in dieser Reihe
einen anderen Platz ein als in der Spannungsreihe. (Die Ursachen hier-
fiir wurden in den vorstehenden Kleindruckabschnitten dargelegt. Sie
werden aber den folgenden Text auch verstehen, wenn Sie diese Klein-
druckabschnitte ausgelassen haben.)

Aus der vorstehenden Reihe kénnen Sie ohne weiteres ablesen, welches
von mehreren in einer Losung vorhandenen Kationen an der Katode
abgeschieden wird. Dabei sei noch darauf hingewiesen, dafl unter be-
stimmten Umsténden auch zwei Metalle oder ein Metall und Wasser-
stoff gleichzeitig abgeschieden werden koénnen.

Auch fiir die Entladbarkeit der Anionen laBt sich eine Reihe
aufstellen:

komplexe Anionen ) OH- Cl- Br~ J-
(z. B. SO42-, NOs")

schwer entladbar leicht entladbar

Daraus lassen sich die Anodenvorginge in den Versuchen 4-2 und
4-3 erklaren: Sind in wiBrigen Losungen neben den Hydroxidionen
OH- Chloridionen Cl- vorhanden, so werden an der Anode die Chlorid-
ionen entladen. Enthilt die wifirige Losung dagegen neben den Hy-
droxidionen OH- Sulfationen SO42-, so werden die Hydroxidionen
entladen. '

Mit Hilfe dieser beiden Reihen kénnen Sie nun fiir-eine groBe Zahl von
wilrigen Elektrolytlosungen voraussagen, welche Kationen und welche
Anionen entladen werden. Lisen Sie hierzu die Aufgabe 4-2 im Ab-
schwitt E !

4.5. Akkumulatoren

Wir haben im Abschnitt 4.2. die Vorgéinge, die bei einer Elektrolyse
ablaufen, mit denen verglichen, die sich in einem galvanischen
Element abspielen (vgl. Bild 4-2). Dabei haben wir festgestellt, daB
zur Elektrolyse eine Spannungsquelle erforderlich ist, wéihrend ein
' galvanisches Element selbst eine Spannungsquelle darstellt. Mit ande-
ren Worten: Bei einer Elektrolyse wird Elektroenergie

86



verbraucht, in einem galvanischen Element wird Elektro-
energie erzeugt. Die in einer Elektrolysenzelle ablaufenden elektro-
chemischen Vorginge miissen also denen, die in einem galvanischen
Element ablaufen, gerade entgegengesetzt sein.

In einem galvanischen Element laufen die elektrochemischen
Vorginge von selbst ab, sobald der Stromkreis geschlossen ist. In
einer Elektrolysenzelle muBl durch Anlegen einer Spannung ein
duBerer Zwang ausgeiibt werden, wenn elektrochemische Umsetzungen
stattfinden sollen. Wir konnen aber auch an ein galvanisches Ele-
ment, z. B. an ein Daniell-Element, eine duflere Spannung anlegen.
Geschieht das so, daB der Minuspol des Daniell-Elements mit dem
Minuspol der duBeren Spannungsquelle und der Pluspol des Daniell-
Elements mit dem Pluspol der duBeren Spannungsquelle verbunden
wird, so wirken die beiden Spannungsquellen einander entgegen
(vgl. Bild 4-6). Ist nun die angelegte dullere Spannung gréBer als die
des Daniell-Elements, so wird dadurch im Daniell-Element eine Um-
kehrung des Elektronenstroms erzwungen.

© ==
? h———/.ny——@ e S1,11 V-
Food I
Anode -I s + r Ka"d;'(,mde Anode

e W@ ©

|

|

s, | Cuso, ZnS0, | CusSO,
- Doniell - Element Umkehrung des

Daniell - Elements

Bild 4-6. Umkehrung des Daniell-Elements durch Anlegen einer héheren
duBeren Spannung

Selbstverstandlich verlaufen dann auch die Elektrodenvorginge im
Daniell-Element umgekehrt. Es findet nun eine Elektrolyse statt:
Daniell-Element
Zn 7 Zn* 4 2e"
Elektrolyse
Daniell-Element

Cuzt + 2 e~ — > Cu

e e oy
Elektrolyse

Wie aus den beiden Gleichungen hervorgeht, kann durch das Anlegen
einer hoheren duBeren Spannung erreicht werden, dal das edlere
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Kupfer in Ionenform in Losung geht, wihrend das unedlere
Zink in elementarer Form abgeschieden wird. Das Daniell-
Element kann also, indem man es Pluspol zu Pluspol und Minuspol zu
Minuspol mit einer stirkeren Spannungsquelle verbindet, regene-
riert werden.

Diese Umkehrbarkeit der elektrochemischen Vorginge
nutzen wir bei den Akkumulatoren? (Sammlern) aus. Es sind vor
allem zwei Akkumulatoren im Gebrauch, der Bleisammler und der
Nickel-Kadmium-Sammler.

4.5.1. Der Bleiakkumulator
Versuch 4.5

Zwischen zwei Bleiplatten wird eine 209%ige Schwefelsdure der Elek-
trolyse unterworfen. Dabei entsteht — wie im Versuch 4-3 — an der
Katode Wasserstoff, an der Anode Sauerstoff. Gleichzeitig iiberzieht
sich die Anode mit einem braunen Uberzug von Blei(IV)-oxid (Blei-
dioxid) PbO: (vgl. Bild 4-7). Nach einiger Zeit schalten wir die ange-

Wosser- Saver-
stoff stoff
-Bler-
dioxidbildung X
Bild 4-7
Herstellung (Formierung) eines
Bleiakkumulators

20%ige Schwefelsdure

legte Spannung ab und verbinden die beiden Bleiplatten mit einem
empfindlichen Voltmeter. An einem Zeigerausschlag ist zu erkennen,
daB die Elektrolysenzelle jetzt selbst zur Spannungsquelle geworden
ist. Es ist eine galvanische Kette

Pb/H2804/PbO2
entstanden.
Diese galvanische Kette liegt den Bleiakkumulatoren zugrunde. Die
Bleiplatte ist der Minuspol, die Blei(IV)-oxidplatte der
Pluspol des Bleisammlers.

1 gccumulare (lat.) anhéufen, hier das Anhéufen von elektrischer Energie.
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Da die Akkumulatoren erst durch Aufladung zu galvanischen Elemen-
ten werden, bezeichnen wir sie als Sekunddrelemente. Wir stellen sie den
Primdrelementen gegeniiber, worunter wir jene galvanischen Elemente
(Daniell-Element, Leclanché-Element) verstehen, die nicht erst durch
Aufladen zu Spannungsquellen werden.

In jedem Akkumulator kénnen zwei einander entgegengesetzte elektro-
chemische Vorginge ablaufen. Sie werden als Aufladung und Ent-
ladung bezeichnet.

Die im Bleiakkumulator ablaufenden elektrochemischen Vorginge
sind ziemlich kompliziert. Wir kénnen hier nur fiir die Gesamtreaktion
eine Gleichung angeben, die die wirklichen Verhaltnisse anndhernd
richtig widerspiegelt:

Entladung
Pb + PbO: 4 2 HaS04 . — 2 PbSO4 + 2 HzO + Elektroenergie
Aufladung
Minuspol : Pb 2 Pb2t + 26

Pluspol: Pb%" + 2 e~ 2 Pb2+

Bei der Entladung wandeln sich also sowohl das Blei als auch das
Blei(IV)-oxid in Blei(II)-sulfat um. Dabei wird Elektroenergie abge-
geben. Wie aus der Gleichung hervorgeht, wird bei der Entladung
gleichzeitig Schwefelséure verbraucht. Mit fortschreitender Entladung
verringert sich demnach die Konzentration und damit die Dichte der
Schwefelsdure. Die Dichte kann mit einem Ardometer (Senkspindel)
leicht bestimmt werden. Auf diese Weise ist es moglich, jederzeit den
Ladungszustand eines Akkumulators zu ermitteln.

Bei der Aufladung wird dem Akkumulator Elektroenergie zugefiihrt.
Dadurch wird das Blei(IT)-sulfat wieder in Blei bzw. Blei(IV)-oxid
zuriickverwandelt.

Wir wollen nun den Aufbau eines Bleiakkumulators kurz betrachten
(vgl. Bild 4-8): In einem Behilter aus Glas oder Plasten (Hartgummi,
PVC) befinden sich mehrere Gitter aus Hartblei (Blei mit einem Zusatz
von Antimon). Diese Gitter sind mit sogenannten aktiven Massen
ausgefiillt. Wenn der Akkumulator aufgeladen ist, bestehen diese ak-
tiven Massen in den nebeneinanderliegenden Platten abwechselnd aus
schwammigem Blei und aus Blei((IV)-oxid PbOs. Die mit Blei
ausgefiillten Platten einerseits und die mit Blei(IV)-oxid ausgefiillten
Platten andererseits sind durch je eine Polbriicke miteinander ver-
bunden. Zwischen den Blei(IV)-oxidplatten und den Bleiplatten be-
steht eine Spannung von etwa 2 Volt. Meist sind bei den Akkumula-
toren mehrere Zellen hintereinandergeschaltet (im 6-Volt-Akkumulator
drei Zellen, im 12-Volt-Akkumulator sechs Zellen).

Bleisammler sind verhéltnisméBig empfindlich gegen mechanische Be-
anspruchung und bediirfen einer sorgféltigen Wartung. Insbesondere
sind folgende Punkte zu beachten:
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1. Die Séure soll 10 mm iiber dem Oberrand der Platten stehen.

. Die Dichte der Schwefelséure soll in geladenem Zustand nicht mehr
als 1,25 g/em3 und in ungeladenem Zustand nicht weniger als 1,15 g/em3
betragen!. Durch Verdunsten von Wasser erhoht sich die Dichte der
Séure allméhlich, es muBl dann destilliertes Wasser nachgefiillt werden.

3. Aus den Gittern wird im Laufe der Zeit — vor allem durch mechanische
Erschiitterungen und durch stoBweise Belastung — etwas aktive Masse
herausgerissen. Der Bodenschlamm, der sich dadurch bildet, kann
zu einem Kurzschlufl zwischen den Platten fithren. An der Braunfir-
bung eines eingetauchten Holzstébchens kann die Hoéhe des Boden-
schlamms abgelesen werden.

4. Bei einer zu weit gehenden Entladung des Akkumulators geht das
Bleisulfat in eine kristalline Form iiber, die sich bei der folgenden
Aufladung nicht mehr oxydieren la8t (die in der Gleichung wiederge-
gebene Gesamtreaktion ist also nicht in vollem MaBe umkehrbar).
Diese sogenannte Sulfatierung setzt die Leistungsfihigkeit des Akkumu-
lators stark herab. Sie tritt auch dann ein, wenn ein Akkumulator
lingere Zeit nicht verwendet wird. Daher muBl ein unbenutzter Akku-

1

. Bild 4-8
Schnittmodell einer Zelle
eines Bleiakkumulators

._.
Il

pos. Polschraube
= Gewindebuchse
= Polring

= Zellendeckel
pos. Polbriicke
= pos. Platte

= Kombischeider
= neg. Platte

= Bodenprismen

Bodenschlamm-
raum

11 = Zellengefil

12 = Gummistopfen
13 = neg. Polschraube
14 = Unterlegscheiben
15 = neg. Polbriicke

© 0w m ;R W
II

=
Il

1 Es gibt auch Typen von Bleisammlern, bei denen hiervon abweichende
Werte fiir die Dichte vorgeschrieben sind. Beachten Sie daher in jedem
Falle die Benutzungsanleitung.
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mulator im Abstand von hochstens 8 Wochen aufgeladen werden.
Andernfalls wird er infolge Sulfatierung rasch unbrauchbar.

5. AuBlerdem kann ein Bleiakkumulator auch durch zu hohe Stromstirke,
insbesondere durch StromstoBe, geschidigt werden.

4.5.2. Der Nickel-Kadmium-Akkumulator

Der Nickel-Kadmium-Akkumulator besitzt gegeniiber dem Blei-
akkumulator einige Vorziige; so ist er vor allem von wesentlich ge-
ringerem Gewicht. Er ist aber auch verhiltnismaBig unempfindlich
gegeniiber Erschiitterungen und kann bis zu einem Jahr ungeladen
bleiben. Allerdings besitzt eine Zelle des Nickel-Kadmium-Akkumu-
lators, wenn er frisch aufgeladen ist, nur eine Klemmenspannung von
1,4 Volt, die noch dazu mit beginnender Entladung sehr rasch ab-
sinkt, so daB nur mit einer Spannung von 1,2 Volt pro Zelle gerechnet
werden kann.

Der Nickel-Kadmium-Akkumulator besitzt ein Gehéuse aus vernickel-
tem Stahlblech (vgl. Bild 4-9) und wird daher auch als Stahlsammler
bezeichnet. Als aktive Massen liegen im geladenen Zustand schwam-
miges Kadmium und Nickel(III)-hydroxid vor. Als Elektrolyt

Bild 4-9
Nickel-Kadmium-Akku-
mulator im Schnitt
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dient beim Nickel-Kadmium-Akkumulator 20%ige Kalilauge. Es
handelt sich also um eine galvanische Kette:

Cd/KOH/Ni(OH)s
Dabei bildet die Kadmiumelektrode den Minuspol und die Nickel-
elektrode den Pluspol.

Die im Nickel-Kadmium-Akkumulator ablaufenden Vorgénge kénnen
wir in folgender Gleichung zusammenfassen :

Entladung
2 Ni(OH)s + 0d 2 Ni(OH). + Cd(OH), + Elektroenergie
Aufladung
Minuspol: Cd 2 Cd* + 26~

Pluspol: 2 Ni3* 4 2e~ 2 2 Ni2+

Aufler dem Nickel-Kadmium-Akkumulator gibt es noch den Nickel-
Eisen-Akkumulator, bei dem am Minuspol an Stelle des schwammigen
Kadmiums schwammiges Eisen verwendet wird.

Bei der Wartung der Nickel-Kadmium- bzw. Nickel-Eisen-Akkumula -
toren ist zu beachten, daf sie niemals mit Bleiakkumulatoren im glei-
chen Raum aufgeladen werden diirfen, da sie sehr empfindlich gegen-
iiber Schwefelsduredampfen sind.

AbschlieBend kénnen wir feststellen:

Die Akkumulatoren erméglichen es uns, elektrische Energie zu
speichern. Bei der Aufladung wird elekirische Energie in chemische
Energxe verwandelt, bei der Entladung dagegen chemische Energie
in elektrische Energie.
Wir haben hier ein wichtiges Beispiel dafiir, dal die verschiedenen
Arten der Energie ineinander umgewandelt werden konnen.

4.6. Faradaysche Gesetze
4.6.1. Erstes Faradaysches Gesetz

Unsere bisherigen Betrachtungen zur Elektrolyse trugen qualitativen
Charakter. Wir wollen uns nun noch der quantitativen Seite der
Elektrolyse zuwenden. Zwischen der bei einer Elektrolyse angewandten
Elektrizititsmenge und den Stoffmengen, die an den Elektro-
den abgeschieden werden, bestehen bestimmte Beziehungen, die sich
verhéaltnisméBig einfach erkliren lassen.

Wir wollen von Elektrolysen ausgehen, die in den vorangegangenen
Abschnitten besprochen wurden. Schalten wir drei Elektrolysenzellen
hintereinander (Bild 4-10), so flieBt durch jede Zelle die gleiche
Elektrizitdtsmenge.

Wie Sie wissen, sind zur Entladung eines Kupferions Cu2?*+ und eines
Zinkions Zn2+ jeweils zwei Elektronen erforderlich. Nehmen wir
theoretisch den Fall an, daB ein Stromdurchgang von nur zwei Elek-
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tronen stattfindet, so werden an den Elektroden gerade die Stoffmen-
gen abgeschieden, die in den Gleichungen zu den Versuchen 4-1, 4-2
und 4-3 angegeben sind.

Schlagen Sie diese Gleichungen auf!

| ! ]

Lully-Losung 2nll-Schmelze Nay SOp-LGsung

Bild 4-10. Gleiche Elektrizitétsmengen scheiden dquivalente Stoffmenge ab

In der Ubersicht 1 sind die Stoffmengen zusammengestellt, die nach
diesen Gleichungen unter Aufnahme oder Abgabe von zwei Elektro-
nen an den Elektroden abgeschieden wiirden.

Ubersicht 1:
a) CuCl;-Lésung b) ZnCl:-Schmelze c) Na:80;-Losung

Katode: 1 Cu-Atom 1 Zn-Atom 2 H-Atome bzw.
1 He-Molekiil
Anode: 2 Cl-Atome bzw. 2 Cl-Atome bzw. 1 O-Atom
1 Clg-Molekiil 1 Clo-Molekiil

Die abgeschiedene Stoffmenge ist also der Gesamtzahl der Elektronen,
die an der Elektrode aufgenommen bzw. abgegeben wird, und damit
der Elektrizititsmenge direkt proportional. Da jedes Kation der glei-
chen Art und jedes Anion der gleichen Art zu seiner Entladung die
gleiche Anzahl negativer Ladungen, d. h. Elektronen, aufnehmen bzw.
abgeben muB, bewirkt die zehnfache Elektronenzahl auch die Abschei-
dung der zehnfachen Stoffmenge und die n-fache Elektronenzahl die
Abscheidung der n-fachen Stoffmenge.

Diesen Zusammenhang zwischen Elektrizitdts- und Stoff-
menge fand der englische Chemiker Michael Faraday (1791 bis 1867)
auf Grund zahlreicher Elektrolysen, die er quantitativ untersuchte,
schon viele Jahrzehnte, bevor die Ionentheorie aufgestellt und etwas
iiber den Bau der Atome bekannt wurde. Er legte die von ihm erkannte
Beziehung, die als 1. Faradaysches Gesetz in die Wissenschaft einge-
gangen ist; 1834 nieder:

Die bei einer Elektrolyse abgeschiedenen Stoffmengen sind der
Elektrizititsmenge, die durch den Elektrolyten hindurchgegangen
ist, direkt proportional.
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Wir kénnen dieses Gesetz auch in einer Formel festhalten:

m=2A-1t @2

Dabei bedeuten :

m = Masse des abgeschiedenen Stoffes in mg
A = elektrochemisches Aquivalent in mg/As
I = Stromstérke in Ampere

t = Zeit in Sekunden

Das Produkt I -¢ ist die Elektrizitdtsmenge @, die in Ampere-
sekunden As angegeben wird. Fiir Gleichung (4-2) konnen wir daher
auch schreiben:

m=A.Q (4-3)

Aus Gleichung (4-3) geht hervor, daf} die abgeschiedene Stoffmenge m
der aufgewandten Elektrizititsmenge @ (= I - t) proportional ist. Als
Proportlonahtatsfaktor tritt dabei das elektrochemische Aqui-
valent A auf, eine fiir jedén Stoff spezifische Konstante.

Das elektrochemische Aquivalent ist der Quotiént aus der abgeschiede-
nen Masse und der aufgewandten Elektrizititsmenge. Das elektro-
chemische Aquivalent kann experimentell bestimmt werden. Fiir Silber
betrigt es z. B.:

Aag = 1,118 mg/As

Das heiflt: Ein Strom von einem Ampere Stromstérke scheidet aus
einer Silbersalzlésung in einer Sekunde 1,118 mg Silber ab.

Bei der gleichen Stromstérke werden in einer Minute 60 - 1,118 mg =
67,08 mg und in einer Stunde 60-60- 1,118 mg ~ 4,025 g Silber
abgeschieden. Bei einer Stromstéirke von 2 A wird jeweils das Doppelte,
bei einer Stromstéirke von 10 A jeweils das Zehnfache dieser Menge
abgeschieden. Durchdenken Sie das griindlich anhand der Gleichungen
(4-2) bzw. (4-3).

4.6.2. Zweites Faradaysches Gesetz

Aus der Ubersicht 1 lassen sich aber auch Aussagen dariiber ableiten,
in welchen Mengenverhdltnissen die abgeschiedenen Stoffe bei der
Elektrolyse auftreten. Sie wissen, dall ein Grammatom eines jeden
Elements stets aus der gleichen Anzahl Atome und ein Mol eines jeden
Stoffes stets aus der gleichen Anzahl Molekiile besteht. Es handelt
sich dabei jeweils um 610 Atome bzw. Molekille (Avogadrosche
Zahl; vgl.Lbr.1). Aus der Ubersicht 1 konnen wir daher ohne
Weiteres die Ubersicht 2 ableiten:
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Ubersicht 2:
a) CuClz-Losung b) ZnCl:-Schmelze c) NagS80,4-Losung

Katode : 1 Grammatom Cu 1 Grammatom Zn 2 Grammatome H
(bzw. 1 Mol Hy)

Anode: 2 Grammatome Cl 2 Grammatome C1 1 Grammatom O
(bzw. 1 Mol Clz) (bzw. 1 Mol Clz) (bzw. 1/3 Mol Oz)

Vergleichen Sie Ubersicht 1 und Ubersicht 2 mitei nander !

Aus Ubersicht 2 erkennen Sie, daB von den einwertigen Elementen
(Chlor und Wasserstoff) jeweils zwei Grammatome entladen werden,
von den zweiwertigen Elementen (Kupfer und Sauerstoff) nur jeweils
ein Grammatom. Das laBt sich leicht erkliren: Von einem Ion eines
einwertigen Elements wird bei der Entladung jeweils ein Elektron
aufgenommen bzw. abgegeben, bei einem zweiwertigen Element
sind es zwei Elektronen, bei einem dreiwertigen Element drei.
6 - 1022 Elektronen (Avogadrosche Zahl) reichen also aus, um ein
Grammatom eines einwertigen, ein halbes Grammatom eines
zweiwertigen und ein Drittel Grammatom einesdreiwertigen
Elements abzuscheiden. Dabei handelt es sich in jedem Falle um ein
Grammiéiquivalent (Val) des betreffenden Stoffes; denn ein
Grammaéquivalent erhalten wir, wie Sie wissen, wenn wir ein Gramm-
atom (bzw. ein Mol) durch die Wertigkeit dividieren:

Grammatom

Grammiquivalent = ——
q - Wertigkeit

Dafiir schreibt man auch:

M

Val = (4-4)

wobei M fiir ein Mol (bzw. Grammatom oder Grammion) und » fiir die
Wertigkeit steht. i

Von den einwertigen Elementen (Cl, H) ist ein Grammatom gleich
einem Grammiquivalent. Von den zweiwertigen Elementen (Cu, O)
ist ein Grammatom gleich zwei Gramméaquivalenten.

Setzen Sie nun in die Ubersicht 2 anstelle der Grammatome die Gramm-
dquivalente ein !

Es ergeben sich dabei fiir jeden Stoff zwei Gramméquivalente.
Wir konnen also feststellen, daB3 sich die Stoffe bei der Elektrolyse im
Verhiltnis ihrer Gramméquivalente — und damit im Verhaltnis ihrer
Aquivalentmassen — abscheiden.

Wenden wir bei der im Bild 4-10 dargesteliten Elektrolyse die Elek-
trizitditsmenge auf, die gerade zur Abscheidung eines Gramm-
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dquivalents Kupfer (31,77 g) ausreicht, so erhalten wir auch von
allen iibrigen Stoffen jeweils ein Gramméquivalent. In Ubersicht 3
sind diese Grammaéquivalente zusammengestellt:

Ubersicht 3:
a) CuCly-Lésung b) ZnCly-Schmelze c) HoS04-Losung
Katode : 31,77 g Cu 32,69 g Zn 1,008 g Ha
Anode : 35,45 g Cla 35,45 g Clp 80 g0
Diese Beziehung zwischen den mit der gleichen Elektrizitdtsmenge

abgeschiedenen Stoffmengen wurden ebenfalls bereits von Faraday
erkannt. Sie ist heute als 2. Faradaysches Gesetz bekannt:

Gleiche Elektrizititsmengen scheiden aus verschied Elektro-
Iyten dquivalente Stoffmengen ab.

Die zur Abscheidung eines Grammaéaquivalents eines beliebigen
Stoffes benétigte Elektrizitdtsmenge ist experimentell mit rund 96480
Amperesekunden (96478,6 + 1,5 As) bestimmt worden. Es spielt also
keine Rolle, aus welchen Verbindungen wir ein Gramméiquivalent
eines Stoffes, z. B. 1 g Wasserstoff, 8 g Sauerstoff oder 23 g Natrium,
abscheiden wollen. Stets benétigen wir hierfiir eine Elektrizitdtsmenge
von 96480 As. Wir kénnen daher das 2. Faradaysche Gesetz auch so
formulieren:

Zur elektrolytischen Abscheidung eines Gramméiquivalentes jedes
Kations und jedes Anions ist die gleiche Elektrizititsmenge von
96480 Amperesekunden erforderlich.

Setzen wir diese Elektrizitdtsmenge in die Gleichung (4-3) ein, so erhalten

wir: @
m = A - 96480 As

m
T 96480 As

Die abgeschiedene Masse m ist in diesem Falle ein Grammiéquivalent (Val)
des betreffenden Stoffes:

und

Val

4 = 56480 as (2-5)

Indem wir Gleichung (4-4) in Gleichung (4-5) einsetzen, erhilt diese fol-
gende Form:
4 = 4-6
= 7 90480As (=8)
SchlieBlich kénnen wir Gleichung (4-6) in Gleichung (4-2) einsetzen und
erhalten dann:

M-It

7. 96480 As (-7}

m =
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Diese Gleichung kénnen wir nach jedem Glied auflésen. Fithren Sie das
durch! Sie sind dann in der Lage, jede beliebige auf den Faradayschen
Gesetzen beruhende Berechnung auszufiihren. Zu beachten ist dabei noch,
daB Sie sich nur die Gleichungen (4-2) und (4-4) und die Elektrizitdtsmenge
96480 As zu merken brauchen. Die itbrigen Gleichungen lassen sich dann
daraus ableiten.

Versuchen 'Sie es!

Zum Schiuf} sollen einige Beispiele durchgerechnet werden :

Lehrbeispiel 4-1

Wieviel Gramm Nickel werden aus einer Nickel(II)-sulfatlésung bei einer
Stromstirke von 2 Ampere in 2 Stunden abgeschieden ?

-~ M.I-t
n - 96480 As
58,7g-2A-7200s
2.96480 As
m = 4,380 g

m =

Es werden 4,380 g Nickel abgeschieden.

Lehrbeispiel 4-2
‘Welche Zeit ist notwendig, um aus einer Kupfer(II)-sulfatlosung bei einer
Stromstérke von 50 Ampere 1 kg Kupfer abzuscheiden ?

m-n- 96480 As

M. I
,_ 1000g - 2. 96480 As
= T 6354g-50A

t = 607378 = 1012 min = 16,9h

Fur die Abscheldung eines Kilogramms Kupfer sind knapp 17 Stunden
erforderlich.

Lehrbeispiel 4-3

Welche Stromstédrke mu angewandt werden, wenn in einer Stunde aus
einer Silbernitratlésung 100 g Silber ausgeschieden werden sollen ?

m - n- 96480 As

I'= M.t

e 100g- 1.96480 As
107,9 g - 3600 s

I =248A

Es muB mit einer Stromstiirke von etwa 25 A gearbeitet werden.

7 Chemie 2 97



Lehrbeispiel 4¢-4

Welche Wertigkeit besitzt das Gold in einem Salz, aus dessen Lésung bei
einer Stromstérke von 0,5 A in 10 Minuten 203.3 mg Gold abgeschieden
wurden ? '
M-It
m - 96480 As
196,2g . 0,5 A - 600 s
0,2033 g - 96480 As

n =

n =3
Das Gold ist in diesem Falle dreiwertig.

Sie erkennen an diesem Beispiel, da8 die Elektrolyse auf Grund der Fara-
dayschen Gesetze zu Wertigkeitsbestimmung herangezogen werden kann.

Lehrbeispiel 4-5
Wie groB ist das elektrochemische Aquivalent des Silbers ?

A= gl
" n- 96480 As
4 107.88¢g
T 196480 As
A = 0,001118 g/As = 1,118 mg/As

Der errechnete Wert stimmt mit dem bereits erwihnten, experimentell
bestimmten Wert iiberein.

In dieser Weise konnen Sie die elektrochemischen Aquivalente simtlicher
Elemente berechnen, wenn Sie deren Wertigkeit wissen.

4.7. Praktische Anwendung der Elektrolyse

Die Elektrolyse besitzt groBle praktische Bedeutung. Die chemische
und metallurgische Produktion ist ohne elektrochemische Verfahren
heute nicht mehr denkbar. Von den Betrieben unserer Republik, in
denen die Elektrolyse grofitechnisch angewandt wird, ist in erster
Linie der VEB Elektrochemisches Kombinat Bitterfeld (EKB) zu
nennen. Sie sollen in diesem Abschnitt die wichtigsten elektrochemi-
schen Verfahren anhand von Beispielen kennenlernen. Dabei konnen
wir auf technische Einzelheiten nicht eingehen.

4.7.1. Elektrolytische Zerlegung von Schmelzen

Die Elektrolyse von Salzschmelzen (vgl. Versuch 4-1) spielt technisch
eine grofe Rolle zur Gewinnung von Aluminium und Magnesium. Aber
auch die Alkalimetalle (Natrium, Kalium) werden auf diese Weise ge-
wonnen. Threr Stellung in der Spannungsreihe entsprechend Iassen sich
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diese unedlen Metalle nicht aus wéfrigen Losungen abscheiden. Ein
einfaches Beispiel fiir eine SchmelzfluBelektrolyse ist die Gewinnung
von Natrium aus einer Natriumchloridschmelze. Dabei laufen an den
Elektroden folgende Vorgange ab:

Katode: 2Nat 4 2e~ —2Na (Reduktion)
Anode: 2Cl- - 2Cl +2e- (Oxydation)
2Cl - Cl

Das entstehende Natrium mufl unter LuftabschluB aufgefangen wer-
den, da es bei der hohen Temperatur an der Luft sofort verbrennen
wiirde. Diese Elektrolyse wird zwischen einer Graphitanode und einer
Eisenkatode durchgefiihrt, die — wie die Gleichungen zeigen — an den
elektrochemischen Reaktionen selbst nicht beteiligt sind.

4.7.2. Elektrolytische Zerlegung wiBriger Losungen

Unter den wafrigen Losungen, die einer elektrolytischen Zerlegung
unterzogen werden, stehen Natrium- und Kaliumchloridlésungen bei
weitem an der Spitze. Die Natriumchlorid- und die Kalium-
chloridelektrolyse dienen zur Gewinnung von Chlor, Natron-
lauge bzw. Kalilauge und Wasserstoff.

Von den in einer Natriumechloridlosung enthaltenen Ionen

NaCl & Nat+ + Cl-

H.0 2 H+ 4 OH-
werden an der Katode die Wasserstoffionen und an der Anode die
Chloridionen entladen:

Katode: 2H++2e —-2H (Reduktion)
2H - H:

Anode: 2Cl- - 2Cl+ 2e- (Oxydation)
2C - Cl

Natriumionen Na+ und Hydroxidionen OH- bleiben in der Loésung
zuriick. Es entsteht also Natronlange NaOH.

Stromzufihrungsschiene

Napriom= 3 %
chlorid- Lisung| i ,/ =Chlor
Eg:# / AN~ 3 K Q
L /

Wasserstoff
/ Eisendrahtnete D/bphmg,,,'ﬂx if, = = Natronlauge
(Kathode) (Asbestpapier) (natriumchioridhaitia)

Bild 4-11. Schema einer Elektrolysenzelle mit waagerechtem Diaphragma
fiir die Elektrolyse einer Natriumchloridlésung
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In Bild 4-11 ist eine Elektrolysenzelle schematisch dargestellt, wie sie
zur Elektrolyse von Natrium- oder Kaliumchloridlésungen verwendet
wird. Auch bei der Elektrolyse einer Natriumchloridlésung nimmt das
Elektrodenmaterial — wie Sie aus den Gleichungen entnehmen kénnen
— nicht an den elektrochemischen Reaktionen teil.

4.7.3. Elektroraffination von Metallen

‘Wir wenden uns nun einem Beispiel zu, bei dem die Elektroden an den
elektrochemischen Reaktionen beteiligt sind.

Wenn wir an zwei Kupferbleche, die in eine Kupfersulfatlésung tauchen,
eine Spannung anlegen, so gehen an dem einen Kupferblech stindig
Kupferionen in Losung, wihrend an dem anderen Kupferblech die
gleiche Anzahl Kupferionen elementar abgeschieden wird. Das Kupfer-
blech, das allméihlich in Losung geht, ist die Anode. Sie wird in diesem
Falle héufig auch als Losungselektrode bezeichnet (vgl. Bild 4-12).
Das Kupferblech, auf dem sich weiteres Kupfer abscheidet, ist die
Katode. Sie wird in diesem Falle haufig auch als Niederschlags-
oder Abscheidungselektrode bezeichnet (vgl. Bild 4-12).

Anode —| I Katode
(Lasungs - heic =
lekirode) preril
Garkupfer| _ _| Elektrolyt -

kupfer
Bild 4-12
Elektroraffination des Kupfer

CuS0,-Lésung

Werden nun als Anoden (Lésungselektroden) Platten aus sogenanntem
Garkupfer (999% Cu) und als Katoden (Abscheidungselektroden)
Feinkupferbleche verwendet, so ist es moglich, auf elektrolytischem
Wege Kupfer von betrichtlicher Reinheit (99,97%,) zu erhalten, das
als Elektrolytkupfer bezeichnet wird.

Anode: Curon — Cu2t 4 2e- (Oxydation)

Katode: Cu?t + 2e~ ~— Curein (Reduktion)
Die Spannung wird so gewéahlt, daB an der Anode (Garkupferplatte) das
Kupfer und die als Verunreinigung vorliegenden unedlen Metalle (Blei,
Zink, Fisen) in Lésung gehen, wihrend die edleren Metalle (Silber, Gold)

ungelést bleiben und sich als Anodenschlamm am Boden der Elektrolysen-
zelle sammeln. Dieser Anodenschlamm ist ein wichtiger Ausgangsstoff fiir
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die Edelmetallgewinnung. An der Katode (Kupferfeinblech) scheidet sich
bei der gewiihlten Spannung nur das Kupfer elementar ab, wihrend die
unedleren Metalle als Ionen in der Losung bleiben.

Die Elektroraffination des Kupfers erfolgt in Trogen, in die eine
groBere Anzahl Anodenplatten und Katodenbleche derart eingehingt
ist, daB sie einander abwechseln (vgl. Bild 4-13).

I

Bild 4-13

Elektrolysenzelle zur Elektro-
raffination von Metallen

Anode Katode

Das sehr reine Elektrolytkupfer ist fiir die Elektrotechnik unentbehr-
lich, da schon geringe Verunreinigungen die elektrische Leitfahigkeit
des Kupfers stark herabsetzen.

In der gleichen Weise wie das Kupfer kénnen auch viele andere Metalle
der Elektroraffination unterzogen werden, und zwar — wie in den
Kleindruckabschnitten auf S. 84 und 85 erldutert wurde —auch Metalle,
die in der Spannungsreihe links vom Wasserstoff stehen, wie Nickel,
Eisen, Chrom und Zink.

Im Gegensatz zu den Elektrolysen mit nicht angreifbaren Elek-
troden, von denen wir in den Abschnitten 4.7.1. und 4.7.2. wichtige
Beispiele brachten, gehort die Elektroraffination der Metalle zu den
Elektrolysen mit angreifbaren Elektroden.

4.7.4. Galvanotechnik

Zu den Elektrolysen mit angreifbaren Elektroden gehéren auch die
verschiedenen Verfahren der Galvanotechnik. Wir verstehen darunter
die elektrolytische Erzeugung von Metalliiberziigen.

Hingen wir in eine Kupfersulfatlosung als Katode (Abscheidungs- .
elektrode) ein Werkstiick aus Stahl, so scheidet sich darauf beim
Stromdurchgang metallisches Kupfer ab. Das Werkstiick wird galva-
nisch verkupfert. Als Anode (Losungselektrode) wird in diesem Falle
Kupfer verwendet, damit in der Elektrolytlosung die Konzentration
an Kupferionen konstant bleibt:

Anode: Cu — Cu?t 4 2e- (Oxydation)
Katode: Cu2t +2e~ - Cu (Reduktion)
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In der Galvanotechnik werden die Elektrolytlosungen allgemein als
Galvanisierbdder bezeichnet.

Um festhaftende Uberziige zu erzielen, miissen die Werkstiicke vor-
behandelt (vor allem entfettet) und ganz bestimmte Bedingungen ein-
gehalten werden (Konzentration der Elektrolytlosung, Zusitze zur
Elektrolytlésung, Stromstéirke u. a.).

Galvanisierbad
(Kupfersulfat-
Lasung mit
2usgizen) .
Bild 4-14
Galvanische Erzeugung eines
= Metalliiberzuges

ofode
(zu verkupfferndes Werkstick,
2.8. aus Stahl )

Noch groBiere Bedeutung als das galvanische Verkupfern besitzen das
Vernickeln und das Verchromen. Es werden aber auch Uberziige aus
Silber, Gold, Zinn, Zink und anderen Metallen auf galvanischem Wege
erzeugt. Voraussetzung ist, dafl sich das betreffende Metall aus waB-
rigen Losungen elektrolytisch abscheiden laBt (vgl. Abschnitt 4.4.).

4.7.5. Eloxieren

Die Leichtmetalle Aluminium und Magnesium iiberziehen sich an der
Luft mit dichten Oxidschichten, die nicht nur chemisch wesentlich
bestdndiger sind als die Metalle, sondern auch eine gréBere Hirte be-
sitzen als diese. Durch diese Oxidschichten werden diese beiden sehr
unedlen Metalle iiberhaupt erst als Werkstoffe verwendbar. Die duBerst
diinnen Oxidschichten (ca. 0,0001 mm) lassen sich durch elektrochemi-
sche Oxydation (Eloxieren) kiinstlich verstirken.

Wihrend das Galvanisieren auf einer katodischen Reduktion
beruht — das zu schiitzende Werkstiick wird als Katode in die Elek-
trolysenzelle gehéngt —, handelt es sich beim Eloxieren um eine
anodische Oxydation. Das mit einer Schutzschicht zu versehende
Werkstiick muB hier als Anode in die Elektrolysenzelle eingehingt
werden (vgl. Bild 4-15). Als Katode dienen meist Aluminiumbleche.
Als Elektrolytlosung wird unter anderem Schwefelsdure verwendet.
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Es laufen folgende Elektrodenvorgénge ab:

Katode: 2H* +42e¢ —-2H (Reduktion)
2H - Hat
Anode: 2 OH- — H20 + O 4 2 e~ (Oxydation)

Der an der Katode entstehende Wasserstoff entweicht gasférmig aus
dem Eloxierbad. Der an der Anode entstehende Sauerstoff oxydiert
oberflachlich das Aluminium:

2Al +30 - AlOs

Bild 4-15
Schematische Darstellung
cines Eloxierbades

"Anode "
(2u eloxierendes Werkstick)

Zwischen Galvanisieren und Eloxieren besteht aber noch ein weiterer
Unterschied (vgl. Bild 4-16). Wiihrend beim Galvanisieren ein fremdes
Metall (z. B. Nickel) auf der Oberfliche des zu schiitzenden Metalls (z. B.
Eisen) abgeschieden wird, wichst bei der Eloxierung die Oxidschicht
(z. B. Aluminiumoxidschicht) in die Oberfliche des zu schiitzenden Metalls
hinein.

Die 0,02 bis 0,03 mm starke Eloxalschicht ist mit dem Grundmetall un-
trennbar verbunden, sie kann also nicht*abblidttern, wie das bei galvani-
schen Uberziigen unter Umstinden geschieht. AuBerdem haften Farben und
Lacke auf der Eloxalschicht wesentlich besser als auf einer Metalloberfliche.

p— A p— sudtinr Bild 4-16
i st . . =
e a Vergleich zwischen der Oberflichen-
veredlung durch Galvanisieren und
g daiert durch Eloxieren

Der vielseitige Einsatz von Leichtmetallen bzw. Leichtmetallegierun-
gen, vor allem im Flugzeug- und Fahrzeugbau, aber auch in der indu-
striellen Erzeugung anderer Verbrauchsgiiter (Kiichengerite und Haus-
haltmaschinen, Schmuckwaren, Mobelbeschlige u. a.) ist erst durch die
technische Anwendung der anodischen Oxydation moglich geworden.

Sie haben damit die wichtigsten Anwendungsgebiete der Elektrolyse
anhand einiger Beispiele kennengelernt.
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Vielleicht werden auch in Ihrem Betrieb elektrochemische Verfahren
angewandt. Versuchen Sie, diese Verfahren in der gleichen Weise zu
erlgutern, wie es in den vorangegangenen Abschnitten fiir einige Beispiele
geschehen ist !

. Schwerpunkte fiir die Zusammenfassung

. Voraussetzungen der Elektrolyse

. Vorginge bei der Elektrolyse

anodische Oxydation — katodische Reduktion
Akkumulatoren

: Faradaysche Gesetze

. Anwendungen der Elektrolyse (moglichst Beispiele aus dem eigenen
Betrieb, die auch in der Konsultation vorgetragen werden sollten).

Sk W~ Q

D. Zusammenfassung

Die Elektrolyse ist eine Zerlegung mit Hilfe des elektrischen Stromes.
Voraussetzung hierfiir ist die elektrolytische Dissoziation, die bei
wiBrigen Losungen durch die Dipolmolekiile des Wassers, bei Schmel-
zen durch die zugefithrte Wérme hervorgerufen wird.

In der Elektrolysenzelle wird zwischen den beiden Elektroden mit Hilfe
einer Spannungsquelle eine Potentialdifferenz hervorgerufen. Die
positiv geladenen Ionen (Kationen) wandern zu der mit dem negativen
Pol der Spannungsquelle verbundenen Elektrode, der Katode. Die
negativ geladenen Ionen (Anionen) wandern zu der mit dem positiven
Pol der Spannungsquelle verbundenen Elektrode, der Anode.

An der Katode werden die positiven Ionen durch Aufnahme von
Elektronen entladen (= katogische Reduktion), an der Anode die
negativen Ionen durch Abgabe von Elektronen (= anodische Oxyda-
tion).

Die Akkumulatoren beruhen darauf, daB die in einem galvanischen
Element ablaufenden elektrochemischen Vorgéinge unter bestimmten
Voraussetzungen durch Anlegen einer duBeren Spannung umgekehrt
werden konnen. Es findet dann eine Elektrolyse statt. Beim Aufladen
eines Akkumulators wird elektrische Energie in chemische Energie
verwandelt, beim Entladen eines Akkumulators dagegen chemische
Energie in elektrische.

Michael Faraday erkannte zuerst die Beziehungen, die bei jeder
Elektrolyse zwischen den Stoffmengen und der Elektrizitidtsmenge
bestehen. Die beiden nach ihm benannten Gesetze lauten:

1. Die bei einer Elektrolyse an den Elektroden abgeschiedenen Stoff-
mengen sind der durch den Elektrolyten geflossenen Elektrizitéats-
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menge proportional. Fiir die Masse der abgeschiedenen Stoffmenge
gilt:
m=A4.-1-t

A ist das fiir jeden Stoff spezifische elektrochemische Aquivalent.

2. Gleiche Elektrizitdtsmengen scheiden bei einer Elektrolyse stets
dquivalente Stoffmengen ab. Das bedeutet, daBl ein Gramméquiva-
lent eines jeden in Tonenform vorliegenden Stoffes zu seiner Ab-
scheidung die gleiche Elektrizitdtsmenge, ndmlich 96480 Ampere-
sekunden, erfordert.

Auf elektrolytischem Wege erfolgen unter anderem:

a) die Gewinnung von Leichtmetallen (Al, Mg, Na),

b) die Gewinnung von Chlor und Natronlauge (Alkalichloridelektro-
lyse),

c) die Elektroraffination von Metallen,

d) die Erzeugung von galvanischen Metalliiberziigen,

e) das Eloxieren.

E. Ubungen und Kontrollfragen

4-1. Formulieren Sie die bei der SchmelzfluBelektrolyse von Magne-
siumchlorid ablaufenden Vorgénge!

4-2. Formulieren Sie die bei der Elektrolyse folgender wiBriger

Losungen ablaufenden Vorgéinge:

a) Natriumchlorid,

b) Kupfer(II)-sulfat,

c¢) Kupfer(II)-bromid,

d) Magnesiumsulfat!

Kennzeichnen Sie hierbei den Oxydations- und Reduktions-
vorgang!

4-3. Wenn man einen Streifen mit Wasser angefeuchtetes Pol-
reagenzpapier, das ist ein mit Phenolphthalein und Natrium-
chlorid getrianktes Indikatorpapier, mit dem positiven und dem
negativen Pol einer Gleichstromquelle beriihrt, so kann man
diese beiden Pole voneinander unterscheiden. Wodurch ist das
moglich ? |

4-4.  Vergleichen Sie die Kupfermengen, die bei gleichen Elektrizi-
tdtsmengen aus einer wilrigen Losung von
a) Kupfer(I)-chlorid! und
b) Kupfer(IT)-chlorid entstehen!

1 Da sich Kupfer(I)-chlorid in Wasser nur sehr wenig lést, muB mit einer
Losung gearbeitet werden, die neben Kupfer(I)-chlorid Natriumehlorid
und Salzsdure enthélt.
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4-5.

4-6.

4.8.

4.9,

106

Vergleichen Sie die Chlormengen, die von der gleichen Elektrizi-
titsmenge aus einer Kupferchlorid- und aus einer Natrium-
chloridlésung abgeschieden werden!

Im Bild 4-10 sind drei verschiedene Elektrolysen dargestellt,

die in Reihe geschaltet sind. Durch diese Losungen soll 5 Minu-

ten lang ein Strom von 2 Ampere geschickt werden. Berechnen

Sie

a) die Chlormenge (in g und ml), die in der ersten Elektrolysen-
zelle entsteht,

b) die Chlormenge (in g und m/), die in der zweiten Elektro-
lysenzelle entsteht,

c¢) die Wasserstoffmenge (in g und ml), die in der dritten Elek-
trolysenzelle entsteht,

d) die Zinkmenge, die in der zweiten Elektrolysenzelle entsteht!

Die Volumina sind fiir Normbedingungen (0°C, 760 Torr) zu
berechnen !

Wieviel a) g und b) m/ Chlorgas (von 20 °C und 760 Torr) ergeben
sich bei einer Kupfer(II)-chlorid-Elektrolyse, bei der an der
Katode 12,4 mg Kupfer abgeschieden werden ?

Beim galvanischen Vernickeln wird an der Katode neben Nickel
auch etwas Wasserstoff abgeschieden. Wieviel Prozent der
Elektrizitdtsmenge wurden fiir die Nickelabscheidung ausge-
nutzt, wenn bei 8 A Stromstirke in 4 Stunden 30,5 g Nickel
abgeschieden werden ?

Mit 3 A Stromstirke werden aus einer Kupfer(II)-sulfatiésung
in 24 Stunden 71 g Kupfer abgeschieden. Wie grof ist die
Stromausbeute ?
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Lehrmaterial fiir das Fachschulfernstudium

Lehrbrief Chemie 2

Antworten und Losungen

1-1.

1-2.

1-3.

1-4.

Eine endotherme Reaktion wird durch Temperaturerhdhung be-
giinstigt. Quecksilberoxid zerfallt beim Erhitzen in die Elemente.

Eine Reaktion, die unter Volumenverminderung verlduft, wird
durch erhohten Druck begiinstigt.

N: 4+ 3 Ha > 2 NHs 4 22 keal
Um eine hohe Ausbeute an Ammoniak zu erhalten, mufl das
Gleichgewicht moglichst weit rechts liegen. Eine Verschiebung
nach rechts wird erreicht durch

a) hohen Druck (das Volumen von Nz und 3 Hp ist groBer als das
von 2 NHs), ' .
b) niedrige Temperatur (da bei der Bildung von Ammoniak
Wirme frei wird, wirken hohe Temperaturen der Ammoniak-
bildung entgegen).
Der Hohe des Druckes sind dadurch Grenzen gesetzt, daB mit
zunehmendem Druck die Anforderungen an die technischen Appa-
raturen sehr rasch anwachsen. Die Temperatur darf nicht tiefer
als 400 °C liegen, da andernfalls der Katalysator die Reaktion
nicht mehr geniigend beschleunigt.

a) Bei den Reaktionen 2, 4 und 5 ist das Volumen der Stoffe auf
der linken Seite der Gleichung groBer, als das der Stoffe auf
der rechten Seite. Die Gleichgewichte werden bei Druck-
erhéhuung nach rechts verschoben.

Die Reaktionen 1 und 3 verlaufen ohne Volumenénderung. Der
Druck besitzt deshalb keinen Einflu} auf die Gleichgewichts-
lage.

b) Bei Temperaturerhohung erfolgt eine Gleichgewichtsverschie-
bung nach der Seite des Warmeverbrauchs. Demnach wird
durch Temperaturerhdhung die Lage des Gleichgewichts bei
den Reaktionen 1, 2, 4 und 5 nach links, bei der Reaktion
3 nach rechts verschoben.



1-5.

1-6.

2-1.

2-2.

2-4.

Beim Erwirmen entweicht aus dem System
2 Na(Cl 4 H2S04 - NaxS04 4+ 2 HCI 4

fortlaufend gasformiger Chlorwasserstoff. Durch diese anhaltende
Konzentrationsverminderung der Salzsiure kann sich kein Gleich-
gewicht einstellen. Es kommt zum vollstindigen Verbrauch des
Natriumchlorids bzw. der Schwefelsédure.

a) Beispiel: NaOH + NH4(l - NaCl + Hz:0 + NH; +

b) Beispiel: 2 HCl + NaeSOs — 2 NaCl 4+ H20 + SOz 4

In beiden Fillen handelt es sich um heterogene Systeme, aus
denen ein Bestandteil als Gas entweicht (NHs bzw. SOz). Es stellt

sich kein Gleichgewicht ein, sondern es kommt zum vollsténdigen
Ablauf der Gesamtreaktion von links nach rechts.

In 1 Liter Wasser sind 10-7 Mol (Grammion) Wasserstoffionen
enthalten. In wieviel Litern Wasser ist 1 Mol (Grammion) Wasser
dissoziiert ?

17:10-7" Mol = 2 : 1 Mol

 1Mol-11

¥ = 107 Mol
1

z=—~—10_7 !

z=1071

In 10000000 Litern Wasser ist ein Mol Wasser dissoziiert.

Eine 0,0l-normale Kalilauge KOH enthélt, da sie als starker
Elektrolyt praktisch vollstdndig dissoziiert ist, anndhernd 10-2 Mol
(Grammion) Hydroxidionen OH- im Liter. Da [OH-].[H*] =
10-14 Mol?/i2, betragt die Wasserstoffionen-Konzentration [H] =
10-12 Mol/! und der pH-Wert ist 12.

Eine 0,001-normale Salzsiure HCl hat eine Wasserstoffionen-

Konzentration [H*] von annéhernd 10-3 Mol/l. Der pH-Wert be-
tragt 3.

. Der pH-Wert 9 entspricht einer Wasserstoffionen-Konzentration

[H*] von 10-° Mol/! und einer Hydroxidionen-Konzentration
[OH-] von 10-5 Mol/l. In dieser Losung zeigen Lackmusfarbstoff
blaue, Kresolrot rote und Alizaringelb gelbe Farbung. Die Losung
ist basisch.

Eine Hydroxidionen-Konzentration [OH-] von 10-¢ Mol/l ent-
spricht eine Wasserstoffionen-Konzentration von 10-1° Mol/l. Die
Losung hat also den pH-Wert 10, sie reagiert basisch.



2.5.

2-6.

2-7.

2-8.

3-1.

3-2.

Ammoniumnitrat und Aluminiumchlorid reagieren in wéfrigen
Losungen sauer.

Kaliumkarbonat und Natriumazetat reagieren alkalisch,
Natriumnitrat reagiert neutral.

Auf Grund der Gleichung
[H+] = 10-»E Mol/l
ergibt sich [H+] = 10-2.8 Mol/l
[H+] = 1002 . 10-% Mol/l
[H*] = 1,568 - 10-3 Mol/l
Den Wert 1,58 finden Sie in einer Logarithmentafel als Numerus
zu 0,2.

Wir bedienen uns der Gleichung pH = —lg [H+].

lg 879 = 09440
lg 1012 = —12,0000
lg 8,79 - 10-12 = —11,0560

Der pH-Wert der Losung betrigt also 11,06. Die Losung reagiert
basisch.

Den genannten Wasserstoffionen-Konzentrationen entsprechen
folgende pH-Werte:

5,1.10-3 Mol/l = pH 2,29

2,9 - 10-¢ Mol/l =~ pH 3,53

Wir werden also den MeBbereich pH O - - - 4 benutzen.

a) Mg + Pb(NOsz): -~ Mg(NOs)z + Pb
b) Cu + Pb(NOs)2 — keine Reaktion
c) Fe + Pb(NOs)z - Fe(NOs)2 + Pb
d) Sn + Pb(NOs)2 - Sn(NOs)z + Pb

a) Mg + Pb2?t 4 2 NOs~ — Mg?+ + 2 NOs~ + Pb

Mg - Mg?*t + 2e- (Oxydation)
Pb2t 4 2e~ - Pb (Reduktion)

c) Fe 4+ Pb2t + 2 NOs~ - Fe2t 4 2 NOs~ + Pb
Fe — Fe?t 4 2 e (Oxydation)
Pb2+ 4 2e- - Pb (Reduktion)

d) Sn 4 Pb%+ + 2 NOs~ - Sn2+ 4 2 NOs~ + Pb
Sn — Sn?+ 4 2 e- (Oxydation)
Pb2+4 2 e~ - Pb (Reduktion)



3-3.

3-4.

3-5.

3-6.

3-7.
3-8.

a) Pb 4+ Cu(NOs)2 — Pb(NOs3): + Cu
b) Zn(NOs): + Pb - keine Reaktion
¢) Mg + ZnSO4 — MgSOs + Zn

d) FeCl; + Cu — keine Reaktion
e) 2 AgNO; 4 Fe — Fe(NOs): + 2 Ag
f) 2 AuCls + 3 Cu — 3 CuClz + 2 Au

Mg + Pb(NOs)2 —~ Mg(NOs)2 + Pb
also die Reaktion der Aufgabe 3-la.

Magnesium ist von allen genannten Metallen am unedelsten. Es
steht am weitesten links in der Spannungsreihe der Metalle. Blei
steht verhaltnismaBig weit rechts. Ein genaueres Ergebnis liefert
uns der Vergleich der Normalpotentiale. Wir stellen fest, daf zwi-
schen Blei und Magnesium die Potentlaldlfferenz am groften ist
(2,3 Volt).

Nach Beschddigung der Oberfliche tritt in beiden Féllen eine
elektrochemische Korrosion ein. Hierbei wird stets das unedlere
Metall zerstort. Beim verzinnten Stahlblech ist das Stahlblech
der unedlere Partner. Es wird zerstort, sobald die Zinnschicht an
einer Stelle beschadigt ist. Infolge der elektrochemischen Korro-
sion wird das Stahlblech an dieser Stelle schneller zerstért als ein
ungeschiitztes Stahlblech.

Beim verzinkten Stahlblech ist das Zink der unedlere Partner, es
wird durch elektrochemische Korrosion zerstort, sobald durch
Beschiadigung des Zinkiiberzuges das Stahlblech an einer Stelle
zutage tritt. Die elektrochemischen Vorgédnge wirken dabei einer
Zerstorung des Eisens entgegen, so dafl die Schutzwirkung eines
Zinkiiberzuges auch dann noch erhalten bleibt, wenn er einige
Beschadigungen aufweist.

An den Biirsten oder Schleifscheiben zuriickgebliebene Metall-
teilchen konnen sich dann in die Oberfliche des Aluminiums ein-
driicken. Es kdme so zur elektrochemischen Korrosion (Lokal-
elementbildung).

a) 0,53 Volt  b) 0,79 Volt ¢) 0,92 Volt d) 1,34 Volt

Fiir den Minuspol ist der Elektroneniiberschull charakteristisch.
Bei den galvanischen Elementen tritt er stets an dem unedleren
Metall auf, da dieses positive Metallionen in die Lésung schickt.
In den Beispielen der Aufgabe 3-7 bilden also jeweils die zuerst
genannten Metalle den Minuspol, die an zweiter Stelle genannten
den Pluspol.



3-9.

Bei unreinem Zink wiirde die Elektrolytlésung (Ammonium-
chlorid) die Bildung von Lokalelementen hervorrufen.

3-10. Das unedle Metall Zink verdringt das edlere Kupfer aus der

4-1.

Verbindung Kupfer(II)-sulfat. Es entsteht elementares Kupfer,
das sich auf dem Zinksulfat abscheidet. Dadurch bilden sich auf
der Oberfliche des Zinks viele Lokalelemente. Es flieen Elek-
tronen vom Zink zum Kupfer. Durch diese Elektronen werden am
Kupfer in verstirktem MafBe Wasserstoffionen entladen.

MgCle & Mg2+ + 2 CI™
Katode: Mg2t 4 2e~ - Mg : Reduktion
Anode: 20" - 2Cl 4 2e- Oxydation
2Cl - Clp ¢
. Vergleichen Sie Thre Ergebnisse mit Beilage 3. Im einzelnen er-
gibt sich:
a) 2 NaCl 2 2 Nat + 2 CI™
2 H:0 22 H" + 2 OH~
Katode: 2H* +2e -2 H Reduktion
2H - H; 4
Anode: 2C - 2C +2e Oxydation
2Cl - Clz4

In der Losung bleiben Natriumionen und Hydroxidionen zuriick,
sie reagiert daher basisch.

b) CuS04 2 Cuzt + SO0%3~
' 2 H:0 2 2 HY + 2 OH~
Katode: Cu2t 4 2e~ —» Cu Reduktion
Anode: 2 OH~ - H20 4+ O + 2 e~ Oxydation
0 - 1/a 024

In der Loésung bleiben Wasserstoffionen und Sulfationen zuriick,
sie reagiert sauer.

c) - CuBrz 2 Cu2+ + 2 Br~

Katode: Cut*+ 2e- - Cu Reduktion

Anode: 2Br~ »>2Br+ 2e Oxydation
2Br - Brp



4-3.

4-4,

4-5.

4-6.

d) MgSOs 2 Mg2+ + SO~
2 H:0 2 2 H* + 2 OH-

Katode: 2 H* 4 2e - 2H Reduktion
2H - Hzt )
Anode: 2 OH~ - H20 + O 4 2e~ Oxydation
0 - 12 024

-Die Gesamtreaktion lduft auf eine elektrolytische Zerlegung des

‘Wassers hinaus.

Vergleichen Sie hierzu die Elektrolyse einer wafrigen Natrium-
chloridlésung (Antwort 4-2a). Da an der Katode infolge der Ent-
ladung von Wasserstoffionen ein UberschuB an Hydroxidionen
zuriickbleibt, muB das mit Phenolphthalein getrinkte Indikator-
papier den Minuspol durch Rosafarbung kennzeichnen.

Ein Cu*-Ton bendtigt zur Abscheidung nur ein Elektron, bei einem
Cu2+-Ton sind hierzu jedoch 2 Elektronen ndtig. Demnach miissen
sich bei gleichen Elektrizitdtsmengen die aus der CuCl- und aus
der CuCls-Losung abgeschiedenen Kupfermengen wie 2:1 ver-
halten.

Aus jeder Losung, die Chloridionen enthélt, wird von der gleichen
Elektrizitatsmenge die gleiche Chlormenge abgeschieden.

_ Vd

T 06480 As

Da das Chlor einwertig ist, ist hier das Gramméquivalent (Val)
gleich dem Grammatom. Ein Val Chlor sind also 35,5 g Chlor.

Da ein Mol Chlor (70,9 g) unter Normbedingungen ein Volumen
von 22,4 [ hat, ist das Volumen V eines Vals Chlor also 11,2 7.

aym=A-1-t A

_ 355g-2A-300s V- 11200 mZ - 2 A - 300 s
- 96480 As - 96480 As
m =~ 0,221 g Clz V ~ 69,6 ml Cly

b) Im Glas b entsteht die gleiche Chlormenge wie im Glas a, da
ja die gleiche Elektrizitdtsmenge wirksam wird.

c)m_l,OOSg-2A-3OOS V= 11200mi - 2 A - 3008
B 96480 As - 96480 As
m ~ 0,00627 g H, V ~ 69,6 ml Hy

Vergleichen Sie das Volumen des entstandenen Wasserstoffs mit dem
des entstandenen Chlors!



327g-2A.300s
d) m = 96480 As

m =~ 0,203 g Zn

Zu beachten ist, dafl ein Gramméquivalent des Zinks
(65,4 g:2 =) 32,7 g (Grammatom: Wertigkeit) sind. Bei den
Beispielen Chlor und Wasserstoff war Grammatom gleich
Gramméquivalent.

4-7. Die abgeschiedenen Stoffmengen stehen nach dem 2. Faradayschen
Gesetz im Verhéltnis der Gramméquivalente. Fir das Verhéltnis
Cu:Cl gilt deshalb:

-
a) 63’2" .355g=124mg:x

x__35,5g-2- 12,4 mg
- 63,5 g

x ~ 13,9 mg

Wenn an der Katode 12,4 mg Kupfer entstehen, so scheiden
sich an der Anode gleichzeitig 13,9 mg Chlor ab. '

b) Bei der Abscheidung von 63,5 g Kupfer entstehen 22400 ml
Chlor Clz. Bei der Abscheidung von 0,0124 g Kupfer entstehen
« m! Chlor:

22400 ml - 0,0124 g
635¢g

x = 4,37 ml Chlorgas

Dabei handelt es sich hier um das unter Normbedingungen
geltende Volumen. Es muBl noch auf die angegebenen Bedin-
gungen (20 °C und 760 Torr) umgerechnet werden.

4,37 ml - 203 °K
273 °K
V = 4,69 ml

V=

Bei 20 °C und 760 Torr entstehen 4,69 ml Chlorgas.



4.8. m = L AT AL

n - 96480 As
_ b68,7g-8A-4.3600s
o 2. 96480 As
m=235g
30,56 g- 100 5
—85g 87,1%
87,19, der Elektrizititsmenge wurden fiir die Nickelabscheidung
ausgenutzt.
M-I-t
49. = - 96480 As
_ 635g.3A.24.3600s
"= 2. 96480 As
m=2853g
71 g - 100 D
853g &/ﬁ

Die Stromausbeute betriagt 83,29%,.
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Lehrmaterial fiir das Fachschulfernstudium

Lehrbrief Chemie 2

f )
i 1)

Hatode é Anode
5 @ }
Ay O—@

20— 2026

20—,

1
'

o

Bild 1. Elektrolyse einer wéBrigen Kupfer(II)-chloridlésung
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Bild 3. Elektrolyse einer wéfrigen Natriumchloridlésung



Beilage 3
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Bild 2. Elektrolyse einer wilirigen Kupfer(II)-sulfatlosung
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Bild 4. Elektrolyse einer wifrigen Natriumsulfatlésung



