Reduktion und Oxidation

Reduktion heisst jeder VVorgang, bel dem ein Teilchen (Atom,
lon, Molekul) Elektronen aufnimmt. Hierbel wird die

Oxidationszahl des reduzierten Teilchens kleiner.

Oxidation heisst jeder Vorgang, bei dem ein Teilchen (Atom,
lon, Molekll) Elektronen abgibt. Hierbel wird die

Oxidationszahl des reduzierten Teilchens grosser.



Ein Teilchen kann nur Elektronen aufnehmen (abgeben),
wenn diese von anderen Teilchen abgegeben (aufgenommen)

werden. Reduktion und Oxidation sind also stets miteinander

gekoppelt.
Oxqy + ne Red; konjugiertes Redoxpaar Ox;/Red;
Red, =—— Ox, + ne” konjugiertes Redoxpaar Ox,/Red,

Ox; + Red, =—— Red; + Ox, Redoxsystem



Redoxvorgang = Elektronenverschiebung

o Reduktion .
oxidierte Form + Elektronen = -~  reduzierte Form

Oxidation

Oxidationsmittel Reduktionsmittel

Oxidationsmittel: Substanzen, die Elektronen aufnehmen und dabei andere Substanzen
oxidieren. Sie werden selber reduziert. Bsp.: O,, O3, Cl;, KMnQO,

Reduktionsmittel: Substanzen, die Elektronen abgeben und dabei andere Substanzen
reduzieren. Sie werden selber oxidiert. Bsp.: Na, K, C, H,, CO, FeCl,



Oxidationszahlen (OZ2)

Hauptregeln:

e Die Summe der OZ aller Elemente einer Spezies ist gleich der
Absolutladung der Spezies.

e In jeder Bindung zweier Atome werden die bindenden
Elektronen formal dem Element mit der hoheren EN

zugeschlagen.

e Haben zwel Atome dieselbe EN, werden die zwel Elektronen
jeder Bindung formal auf beide Atome aufgeteilt.



Hilfsregeln

In elementaren Substanzen haben alle Atome die OZ = 0.

Die OZ von Atomionen ist gleich ihrer absoluten Ladung.
Fluor hat in Verbindungen immer die OZ -I.

Metalle haben in Verbindungen in der Regel positive OZ.
Wasserstoff hat die OZ +1. (Ausnahme: gegentber Metallen -I)

Sauerstoff hat in der Regel die OZ -II.



Aufstellen von Redoxgleichungen

MnO, + Fe”* —— Mn*" + Fe**  (in saurer L8sung)

+ VIl +1i
MnO, + 56 ——> Mn® + ...

+ 11 I

5 Fe?" S 5Fe+ 5¢

MnO, + 5Fe* — > Mn* + 5Fe* + ...

Elektronenausgleich



Gesamtladung links: +9 rechts: +17

MnO, + 5Fe* SN Mn?* + 5Fe’ + ...

8H" + MnO, + 5Fe** — Mn?* + 5Fe’" + ...

Ladungsausgleich

8H" + MnO, + 5Fe** — Mn®* + 5Fe* + 4 H,0



"Silberbaum” "Bleibaum"

2Ag" + Cu —» 2Ag + Cu® Pb®* + Zn —> Pb + zn*



Silberbaum

https://www.cci.ethz.ch/mainpic.html?picnum=-1&control=0&lanquage=0&ismovie=1&expnum=116



https://www.cci.ethz.ch/mainpic.html?picnum=-1&control=0&language=0&ismovie=1&expnum=116�

Daniell-Element

Elektronenfluss e —» /\

Anode ‘ Zn L/ Kathode | Cu
Voltmeter

Salzbriicke =—— S04

ZnS0Oy - Losung CuSQg4 - Ldsung
Redoxpaar 1 (Halbelement 1) Redoxpaar 2 (Halbelement 2)
Zn — Zn** + 2e” Cu?t +2¢7 — Cu

Gesamtreaktion
Zn + Cu?*t — Zn*" + Cu




Standardwasserstoffelektrode

Pt - Elektrode

——— =«——— Ho (p=1bar)

a(H0M =1 ¢

O 0
00 ——

H2SO4




Elektronenfluss e — /—\

&,
Anode | Zn(s) Kathode
o) Voltmeter ®
. > Pt - Elektrode
Salzbriicke =—— S04
[ -
H>
a (Zn’*") = 1 a(H") =1
(Zn) =1 (Ho) =1
- Zn2+
2 rﬂ/ 9] o
- 7n°t u o 3
E=E°=-0.76 V OOO
00 ——

ZnS0y4 - Losung HoSOy



Elektronenfluss @

- g

Kathode | Cu (s) < Anode
@ Voltmeter @)
- > Pt - Elektrode
Salzbriicke  SO4“ :
[ -—
Ho
a (Cu?") = 1 (H") =1
(Cu) =1 (H2) =1
Cu2+ — - /
C 2+ | . 2
u?t —= | ° o
E=E°=+034V -
00 —
CuSOy, - Lésung H2504



Standard-Wasserstoffelektrode

Hy/2H* /Pt || Cu?*(1m)/Cu

https://www.cci.ethz.ch/mainpic.html?picnum=-1&control=0&lanquage=0&ismovie=1&expnum=123



https://www.cci.ethz.ch/mainpic.html?picnum=-1&control=0&language=0&ismovie=1&expnum=123�

Daniell-Element

https://www.cci.ethz.ch/mainpic.html?picnum=-1&control=0&lanquage=0&ismovie=1&expnum=124



https://www.cci.ethz.ch/mainpic.html?picnum=-1&control=0&language=0&ismovie=1&expnum=124�

E°(V)

+0.5—

E°(Cu(NH5),%*/Cu) = -0.05 V

-0.5—

-1.0 —

E°(Zn(OH),/Zn) = -1.22 V
1.5 —

-2.0 —

E°(Cu®*/Cu) = +0.35 V

E°(H'/H,) = +0.00 V

E°(Zn®*/Zn) = -0.76 V



Nernstsche Gleichung

AG°=-z-F-E°
AG°=-R-T-InK

7-F-E°=R-T-InK



- R-T
z-F

E° In K

mit T = 298 K gilt:

~ 0.059 7-E°

E° log K log K =

Z 0.059



Saure Losung (pH 0) :

+7 +5 +3 +1 0 -1
+1.19 +1.21 +1.65 +1.63 +1.36
ClO4 ClO5 HCIO, HCIO Cl, Cl-

Basische Losung (pH 14) :

+7 +5 +3 +1 0 1
+0.36 + 0.33 + 0.66 + 0.32 +1.36
ClO, ClO5 ClO, - ClO" Cl, Cl-
CIZ + Hzo —_— HOCI + HCI
E°=+1.36 V + (-1.63V) =-0.27 V log K = - 4.6

Cl, + 2NaOH —— 2 Na'+ OCl "+ Cl - +H,0

E°=+1.36V +(-0.32V) =+ 1.04 V log K =+ 17.7



E°(2) E°(3) E°(4)

+7 +5 +3 +1 0 -1
+1.19 +1.21 +1.65 +1.63 +1.36
ClOy ClO5 HCIO, HCIO Cl, Cl-

E°(1) = ?

Die Reaktionspotenziale verhalten sich im Gegensatz zu den
AG-Werten nicht additiv.

AG°(CIO5/Cl,) = AG°(ClIO5/HCIO,) + AG°(HCIO,/ HCIO) +
AG°(HCIO/Cl,)



AG°(CIO5/Cl,) = AG°(CIO3/HCIO,) + AG°(HCIO,/ HCIO) +
AG°(HCIO/Cl,)

mit AG° = - z-F-E° folgt

5.F-E°(1)=-2-F-E°(2+(-2-F-E°(3) + (-1 F-E°(4))

5E°(1)=2-E°(2)+2-E°(3) +E° (4)

E°(1)=[2-E°(2) +2-E°(3)+E° (4)]: 5

E° (ClIO5/Cly) =[2 - 1.21V + 2 - 1.65V + 1.63V] : 5=1.47 V



AG=AG°+R-T-InQ

7.F-E=—2-F-E°+R-T-InQ

Fop -0,
B Z+F nQ







fur die Reduktion Ox+e —— Red
- E:Ed 0.059 10g Ao
1 ao,

gilt:



E

red

"~/

fur

red

Me*(aq) + € > Me(s) gilt
. 0.059 1
Ered — Ered 1 |Og
a . .
Me
. 0.059 1 . 0.059
_Tlog? Ered ~ Ered + 1 IOgC



fur

2 H (aq) + 2¢

> Ho(g) gilt

- _ o, 0.059

2

a’.

|Og _H
aH2




Oxidation von Metallen mit Wasserstoffionen

ARG® K E°(V) E (pH7)
kJ/mol
Cu®*(aq) + Hp —~ Cu + 2H'(ag) -65.5 3x10* +0.34 +0.76
AG° 65.5 0 0 0
kJ/mol
Pb%*(aq) + H, = Pb + 2H'(aq) 244  5x10° -0.13 +0.29
-24.4 0 0 0
Zn**(aq) + H, < Zn + 2H*@aq) 147.1 2x102%% -0.76 -0.34
-147.1 0 0 0
Mg?*(agq) + H, <——— Mg + 2H"(aq) 454.8 2x10% 237 -1.95
-454.8 0 0 0
Ca’*(agq) + H, — Ca + 2H*(aq) 555.6 4x10% 276 -2.34
-555.6 0 0 0

2K*'(agq) + Hy =——— 2K + 2H*aq) 566.4 6x1071%0.292 -250
-283.2 0 0 0



2 MnO, + 10 X+ 16 HF —— 2 Mn?" +5 X, + 8 H,O

2MnO, +10e +16 HF —— 2 Mn?* + 8 H,0
E°oq=+1.51V

10X —— 5X,+10e  E°;,=-1.36V (X=Cl
E°o, =-1.06 V. (X =Br)
E°oy =-054V  (X=1)

E° = E°oq+ E°%, =+0.15V (X=Cl)
=+0.45V (X =Br)
=+097V (X=1)



2 5 8

0.059 a o ax2 ' aHZO

E=FE" log— 10 .16
10 al\/mo;1 ay-cd
Far X = ClI gilt:
0.059, @ .-ay -1
E=0.15V - 0 log = " PRURRT

MnO; ~CIT ~H”



Berechnung des Reaktionspotenzials bel verschiedenen pH-
Werten. Annahme: Aktivitaten aller anderen Species gleich 1

0.059, ~ 1%.1°
E =0.15V - ——>log —5————
10 12.1°.a°

(V)

PHO  ay.=1 E=E°=+0.15V
pH3  a4.=10° E=-0.13V

pH7  ay=10" E=-051V



Analoge Berechnung flr X = Br

X=Br E°=+0.45V

PpHO an.=1 E = E°=+0.45V
pH3 a4.=10° E=+0.17V
pH7 ay.=10" E=-021V



Analoge Berechnung fur X = |

X=1 >=+097V

PHO ay.=1 E=E°=+0.97V
oH3 ay.=10° E=+0.69V
opH7 au.=10" E=+0.31V



Praxistest:

Halogenide vorgelegt, Permanganat wird zugetropft.

Die Verfarbung von violett nach hellbraun bestatigt den Ablauf
der Reaktion.

https://www.cci.ethz.ch/mainpic.html?picnum=-1&control=0&language=0&ismovie=1&expnum=96



https://www.cci.ethz.ch/mainpic.html?picnum=-1&control=0&language=0&ismovie=1&expnum=96�

Thermit-VVersuche

https://www.cci.ethz.ch/mainpic.html?picnum=-1&control=0&language=0&ismovie=1&expnum=28

https://www.cci.ethz.ch/mainpic.html?picnum=-1&control=0&lanquage=0&ismovie=1&expnum=38



https://www.cci.ethz.ch/mainpic.html?picnum=-1&control=0&language=0&ismovie=1&expnum=28�
https://www.cci.ethz.ch/mainpic.html?picnum=-1&control=0&language=0&ismovie=1&expnum=38�

Experimente zur Korrosion

https://www.cci.ethz.ch/mainpic.html?picnum=-1&control=0&language=0&ismovie=1&expnum=138

https://www.cci.ethz.ch/mainpic.html?picnum=-1&control=0&language=0&ismovie=1&expnum=139



https://www.cci.ethz.ch/mainpic.html?picnum=-1&control=0&language=0&ismovie=1&expnum=138�
https://www.cci.ethz.ch/mainpic.html?picnum=-1&control=0&language=0&ismovie=1&expnum=139�

Technische Galvanische Zellen

Bleiakkumulator

+ +2
Pb + SO2- LT
+4 +2
PHO, + 4H* + SO2™ + 20 =—— PbSO, + 2H,0 (6, = +1.685V)

Entladung

Pb + PbO, + 2H,SO, ——— 2PbSO, + 2H,0 + Energie.

Ladung

Elektronenstrom

= — —2H"+505" —— Fig. 205 Schema des Bleiakkumulators.




Brennstoffzelle

Anode (-): 2H,(g) + 40H —> 4H,0 + 4¢

Kathode (+): 2H,0 + 4e + 0,(g) —> 40OH

2H;(g) + Oz2(8) —> 2H,0(l)



Lithium-lonen-Batterie

Anode (-): Li,C () —— xLi" + C(Graphit) + xe’ x<0.16

Kathode (+): xe + Li;,Co0, + xLi' —— LiCoO, (s)



Korrosion




Korrosionsschutz




Technische Elektrolysen

Schmelzfluss-Elektrolyse von Natriumchlorid

Downs-Zelle

Kathode: 2Na®™ + 2e- —» 2 Na

Anode: 2CI- —- +2e”

2 NaCl —» 2 Na+




Chloralkalielektrolyse (Elektrolyse von wassriger NaCl-Losung)

2 H,0 —= 2H " +20H"
Kathode: 2H +2¢e —® H,

2 NaCl —= 2Na"+2Cl"
Anode: 2Cl- —» (Clo+2e

2ZNa*"+20H" —= 2 NaOQH

2H,0 +2NaCl —» H,+2NaOH + Cl,



Elektrolytische Kupfer- Raffination

Rohkupfer E°(Cu®*/Cu) = + 0.35V;

Verunreinigungen z.B. Zn (E°(Zn?*/Zn) = - 0.76V)
Au (E°(Au®*/Au) = + 1.49V)
Ag (E°(Ag™/Ag) = + 0.81V)

Anode: Cu —
ZFI —
AU ——
AQ —
Kathode: Cu?*+2e- —=

Cut*+2e-
Zn’t+2e-

Au (Anodenschlamm)

Ag (Anodenschlamm)

Cu (Feinkupfer)

Cu/Zn/Au/Ag —»

Cu+Au+Ag+ Znt+2e-






Schmelzflusselektrolyse von Al,O;

1000 °C
5.7V
100 000A

Kohleblock-Anoden

&
Elektrolyt
Al(flissig)

Kathodenblaeke

Fe-Wanne ®

Kathode: 2AF*+6e- — == 2Al

Anode: 30 —» 150.,+6e"

2A+30%— = 2A1+150,

150,+3C —»3CO

AlbO;+3C — = 2AI+3C0O  AH = +1345 kJ/mol
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