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Einstieg: Mit einem pH-Messgerat wird der pH-Wert von Leitungswasser und 2 M Salz-
saure bestimmt. Welche Messgrél3e dabei eine Rolle spielt und wie diese in eine mess-
bare Spannung Ubersetzt wird, ist Thema dieses Beitrages.

1 Die Konzentrationsabhangigkeit des Redox-Potentials

1.1 Die Konzentrationszelle

Experiment: Kupfer/Kupfersulfat-Konzentrationszelle

Material:

e 2 Kupfer-Elektroden e dreischenkliges Rohr mit 2 Dia-

e 2 Experimentierkabel phragmen
e hochohmiges Spannungsmessgerat

Chemikalien:

o Kupfer(ll)-sulfat-L6sung @ @
c1= 1 mol/L Achtung

CAS-Nr.: 7758-98-7 H318, H411
: P273, P280, P305+P351+P338
C Achtung e Kupfer(ll)-sulfat-Losung
H318, H411 c3= 0,01mol/L
P273, P280, P305+P351+P338 CAS-Nr.: 7758-98-7
e Kupfer(ll)-sulfat-Lésung @ @
c2= 0,1 mol/L Achtung
CAS-Nr.: 7758-98-7 H318, H411

P273, P337+P313



Durchfuhrung: Die Kupfer/Kupfersulfat-Halbzellen mit unterschiedlicher Kupfer(ll)-lo-
nen-Konzentration werden zu folgenden Konzentrationszellen kombiniert:

e Cu/CuSOa4 (c1= 1,0 M); Cu/CuSOs4 (c2= 0,1 M)
e Cu/CuSOs (c1= 1,0 M); Cu/CuSOs (cs= 0,01 M)

Mit dem Spannungsmessgerat wird die EMK der Kupfer/Kupfersulfat-Konzentrationszel-
len gemessen.

Beobachtung: Zwischen den Halb-Zellen wird eine Spannung gemessen, die von der
Konzentration der Kupfersulfat-Lésungen abhangt.

Auswertung: Wie kommt die Spannung zustande?

Die Korzentrationsabhangighkeit des Redoxpotentials
(Cu/CusS0,-Konzentrationszelle)
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Abb. 1: Konzentrationszelle

Das Zustandekommen der Spannung kann man sich folgendermaf3en vorstellen:

Jedes Metall besitzt die Fahigkeit, in wassriger Losung lonen zu bilden. Wird ein Kupfer-
Blech in eine Kupfersulfat-Losung eingetaucht, so gehen einige Kupfer-Atome unter
Elektronen-Abgabe als Kupfer(ll)-lonen in Losung. Die Elektronen bleiben im Kupfer-
Blech zuriick. Elektrostatische Anziehungskréfte zwischen den zuriickgebliebenen Elekt-
ronen und den ausgetretenen lonen bedingen die Bildung einer diffusen Doppelschicht
aus Elektronen und lonen.

Zwischen den Metall-Atomen, die unter Elektronen-Abgabe als lonen in Lésung gehen,
und den Metall-lonen, die unter Elektronen-Aufnahme zum Metall zurtickgefuhrt werden,
bildet sich ein fir jedes Metall charakteristisches dynamisches Gleichgewicht aus. Je ge-
ringer die Konzentration einer Kupfersulfat-Losung ist, umso mehr Kupfer-Atome gehen



unter Elektronen-Abgabe als Kupfer(ll)-lonen in Ldsung, d. h. es bleiben umso mehr
Elektronen im Metall zuriick. In dem Kupfer-Blech, das in die Kupfersulfat-Losung gerin-
gerer Konzentration taucht, herrscht ein grol3erer Elektronen-Druck als in dem, dass in
die Kupfersulfat-Losung hoherer Konzentration taucht.

Eine Metall-Elektrode, die in ihre Metallsalz-Losung taucht, wird als Halbzelle bezeichnet.
Wenn zwei verschiedene Halbzellen durch einen lonen-Leiter (Diaphragma) miteinander
verbunden werden, spricht man von einer galvanischen Zelle. Unterscheiden sich die
beiden Halbzellen nur durch die Konzentration der Elektrolyt-L6sungen, spricht man von
einer Konzentrationszelle. Die Konzentrationszelle ist ein Sonderfall der galvanischen
Zelle. Das Diaphragma verhindert einen Konzentrationsausgleich zwischen den Losun-
gen durch Diffusion, lasst aber einen Ladungsausgleich durch lonen-Wanderung zu.

Wenn die beiden Elektroden der Konzentrationszelle durch einen Draht miteinander ver-
bunden werden, fliel3en die Elektronen vom Ort des hoheren Elektronen-Drucks zum Ort
des niedrigeren Elektronen-Drucks. Die Elektronen flieRen von der Anode zur Kathode.
An der Anode erfolgt die Oxidation, an der Kathode die Reduktion. In einer galvanischen
Zelle erfolgt die Oxidation raumlich getrennt von der Reduktion.

Die mit einem hochohmigen Spannungsmessgerat nahezu stromlos messbare Spannung
zwischen zwei verschiedenen Halbzellen wird als die elektromotorische Kraft (EMK) der
galvanischen Zelle bezeichnet. Sie stellt die maximale Spannung der galvanischen Zelle
dar.

Eine Spannung ist immer eine Potential-Differenz. Jedes Redox-Paar besitzt ein charak-
teristisches Redox-Potential, das jedoch nicht messbar ist. Es sind nur Potential-Diffe-
renzen messbar.

1.2 Die Nernst’sche Gleichung

Die Konzentrationsabhangigkeit des Redox-Potentials eines Redox-Paares wird von der
Nernst'schen Gleichung beschrieben.

Fur
Red =0Ox+ne
gilt:

R*T c(Ox)

_ 0
E=E"+ n*F*MIOgc(Red)

Bei 25°C (298,15 K):

o 0,0592V c(Ox)
+ log
n c(Red)

E= tatsachliches Redox-Potential des Redox-Paares Red/Ox

E=E

EO= Standard-Redox-Potential des Redox-Paares Red/Ox

R= allgemeine Gas-Konstante (8,316 J*K-1*mol-1

T= absolute Temperatur

F= Faraday-Konstante (96485 C*mol-1)

n= Zahl der zwischen den Red und Ox ausgetauschten Elektronen

M= Umrechnungsfaktor zwischen natirlichem und dekatischem Logarithmus
(0,4343)




Das Standard-Redoxpotential E° ist das gegeniber der Standard-Wasserstoff-Elektrode
gemessene Potential eines Redox-Paares im Standard-Zustand (c= 1 mol/L; T= 298 K).
Das Standard-Redoxpotential eines Redox-Paares (Red/Ox) charakterisiert sein (relati-
ves) Reduktions-/Oxidationsvermogen in wassriger Losung.

Der Ausdruck c(Ox)/c(Red) ergibt sich durch Anwendung des Massenwirkungsgesetzes.
Bei heterogenen Gleichgewichten, an denen reine feste oder fllissige Stoffe beteiligt sind,
erscheinen die Konzentrationen nicht im Ausdruck c(Ox)/c(Red). Das gleiche gilt auch fur
die Konzentration des Wassers in verdiinnten wassrigen Losungen. Bei Reaktionen, an
denen gasférmige und geldste Stoffe beteiligt sind, kénnen die Zahlenwerte der Druck-
Angaben (in bar) und die Konzentrationsangaben (in mol/L) parallel verwendet werden.

2 Die pH-Wert-Abhangigkeit des Redox-Potentials

Ein Sonderfall der Konzentrationsabhangigkeit des Redox-Potentials eines Redox-Paa-
res ist seine pH-Wert-Abhangigkeit. Der pH-Wert entspricht dem negativen dekadischen
Logarithmus der Oxonium-lonen-Konzentration.

2.1 Beispiele

Ein Beispiel fir ein Redox-Paar, dessen Redox-Potential vom pH-Wert abhangt, stellt die
Wasserstoff-Elektrode dar.

Die Standard-Wasserstoffelektrode

YWasse rstoff
p(Ha =1D013 bar Elekirolytbriicke
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Abb. 2: Standard-Wasserstoff-Elektrode
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E =-0,059V pH
Abb. 3: pH-Abhangigkeit des Redox-Potentials der Wasserstoff-Elektrode

Die pH-Wert-Abhangigkeit des Redoxpotentials lasst sich in einem E/pH-Diagramm ver-
anschaulichen.

Es gibt noch andere Redox-Paare, deren Redox-Potential vom pH-Wert abhangt.

E/pH-Diagramm (hei 25°C, c(Red) = ¢(Ox) =1 maolfh

Abb. 4: Diagramm Redox-Potential ,E*“ gegen pH

Aufgabe: Kann man mit einer Losung, die Permanganat- und Mangan(ll)-lonen jeweils
der Konzentration c= 1 mol/L enthalt, bei pH= 3 Chlorid-Anionen (c= 1 mol/L) oxidieren?

Losung:

Mn®* + 12 H,0 — MnO, + 8 H;0" + 5 ¢

0, 0,059V ~ c(MnO,) c®(H;0")

E=E 0
5 00 c(Mn*")
pH = -log ¢(H;0")
E=E°- 2+ 0,050V pH + L2 joq SMNO)
5 P TR Y e

E=1,51V-0,0947V pH
bei pH= 3; E= +1,23V
2CI —»Cl,+2e

0,059V p(Cly)

E=E°+
> 92ch

E=E%=+1,36V




AE =1,23V - 1,36V =-0,13V

Antwort: Die Reaktion lauft nicht ab. (s. Abb. 4)

3 Die pH-Wert-Messung

Die pH-Abhangigkeit des Redox-Potentials einiger Redox-Paare kann man zur Messung
von pH-Werten ausnutzen.

3.1 Die Mess-Kette

Messkette zur pH-Wertmessung

Spannungsmesser (pH-Meter)
mit hohem Innenwiderstand)

Mess- Bezugs-
elektrode | 1 elektrode

NI

Messelekirode | | Bezugselektrode

Ag|AgCl: K Cle:InnenpufferMeRlisung|| KC e | Ag Cl:|Ag
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Abb. 5: Mess-Kette

Fur die pH-Wert-Messung wird eine Mess-Elektrode (eine Halbzelle, deren Redox-Po-
tential vom pH-Wert abhéangt) und eine Bezugs-Elektrode (eine Halbzelle, deren Redox-
Potential vom pH-Wert unabhangig ist) bendtigt.

Man konnte eine Standard-Wasserstoff-Elektrode (als Bezugs-Elektrode) mit einer Was-
serstoff-Elektrode (als Mess-Elektrode) kombinieren, die in eine Mess-L6sung unbekann-
ter Oxonium-lonen-Konzentration taucht. Mit Hilfe der Nernst'schen Gleichung konnte
Uber die gemessene Spannung der pH-Wert der Mess-L6sung berechnet werden. Die
Anordnung von zwei Wasserstoff-Elektroden ist jedoch sehr aufwendig und &uf3erst un-
handlich. In der Praxis werden daher andere Halbzellen verwendet.

Als Bezugs-Elektrode dient meistens eine Silber/Silberchlorid-Elektrode oder eine Kalo-
mel-Elektrode. Die Silber/Silberchlorid-Elektrode besteht aus einem mit Silberchlorid
Uberzogenen Silber-Draht, der in eine an Silberchlorid gesattigte Kaliumchlorid-Losung
bekannter Konzentration eintaucht. Als Mess-Elektrode wird vor allem die Glas-Elektrode




verwendet. Ihre Wirkungsweise beruht darauf, dass sich zwischen einer Losung mit kon-
stanter Oxonium-lonen-Konzentration (Puffer) im Inneren der Elektrode und der Mess-
Lésung ein Redox-Potential ausbildet, das vom pH-Wert der Mess-L6sung abhéngt. Ge-
trennt sind beide Losungen durch eine dinne Glas-Membran. Der pH-Wert lasst sich mit
Hilfe der Nernst‘schen Gleichung berechnen.

3.2 Die Einstab-Messkette

Bei dem am Anfang vorgefuhrten pH-Messgerat sind die Mess- und die Bezugs-Elektrode
zu einem Bauteil vereint. Eine solche Anordnung bezeichnet man als Einstab-Messkette.
Einstab-Messketten werden haufig so hergestellt, dass bei pH= 7 die Spannung des Ele-
ments ,D“ E= 0 V betragt. Zudem wird die Skala des pH-Messgerates so geeicht, dass
ohne Umrechnung direkt der pH-Wert abgelesen werden kann.
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(KCl-Losung an AgCl gesattigt)

Diaphragma
4 Phosphat-Puffer mit KCI-Zusatz

(an AgCl gesittigt)

<+—— Glas-Membran
(Quell-Schicht)

Abb. 6: pH-Einstab-Messkette
Zusammenfassung: fehit.
Abschluss: fehlt.
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